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PREFACE 


Le renforcement des capacites dans le domaine de la recherche 
scientifique et technologique a toujours ete une priorite pour l'Organisation 
islamique pour l'Education, les Sciences et la Culture (ISESCO). Dans le 
cadre de ses differents programmes scientifiques, au titre de ses plans d'action 
a court, moyen et a long terme, 1’ISESCO a accorde une attention particuliere 
a la promotion d'une societe fondee sur le savoir scientifique, et ce, afin 
d'asseoir les bases solides du developpement scientifique et technologique. 

Ainsi, 1’ ISESCO continue a encourager et a apporter son soutien pour la 
publication et la diffusion des ouvrages pedagogiques et scientifiques dans 
plusieurs disciplines afin d’ aider la communaute scientifique au niveau des 
etats membres a faire connaitre les resultats des recherches et les informations 
les plus recentes menes dans les etats membres. 

La diffusion de cet ouvrage s’intitulant «Exercices et problemes corriges 
de thermodynamique chimique» vise a mettre a la disposition des etudiants de 
premiere annee des facultes des sciences, un outil qui leur permettra d’acquerir 
une methodologie rigoureuse de traitement des problemes relatifs a une 
discipline importante a savoir, la thermochiinie. 

Nous temoignons notre gratitude aux auteurs de cet ouvrage qui est le 
fruit de plusieurs annees de recherches appliquees a la faculte des Sciences 
de l’Universite Mohammed V de Rabat, Royaume du Maroc. Leur precieuse 
contribution a la science reflete la place et le role actif de la femme dans la 
communaute scientifique des pays membres et de son apport a l’education 
scientifique et pedagogique modemes et a faire reconnaitre les efforts et les 
realisations des femmes musulmanes dans le domaine des sciences et de la 
technologie. 

Puissent leurs travaux etre profitables aux etudiants, aux chercheurs et 
aux professeurs et que cet ouvrage sera d’une grande utilite a la communaute 
scientifique des pays membres. 


Dr Abdulaziz Othman Altwaijri 

Le Directeur General 
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AVANT-PROPOS 


Cet ouvrage s’adresse aux etudiants de la premiere annee des filieres 
Sciences-Mathematiques-Physique (SMP) , Sciences-Mathematiques-Chimie 
(SMC) et Sciences de la Vie (SVI) des facultes des sciences. II comporte des 
exercices d’ application concemant la loi du gaz parfait, le premier et le second 
principe de la thermodynamique et les equilibres chimiques. 

Dans le premier chapitre, nous proposons des exercices de 
connaissances generales sur les gaz parfaits et sur le premier principe de la 
thermodynamique, afin de permettre aux etudiants d’acquerir les notions de 
base de la thermochimie. 

Dans le Chapitre II, les exercices proposes traitent les parties concemant 
l’entropie molaire standard de formation, Pentropie molaire standard absolue, 
l’entropie de reaction ainsi que l’enthalpie libre (relation de Gibbs) relatifs au 
second principe. 

Enfin le Chapitre III est consacre aux equilibres chimiques. II permettra 
aux etudiants d’approfondir leurs connaissances notamment sur la loi de le 
Chatelier, la relation de Van’t Hoff et l’equilibre homogene et heterogene. 

Nous esperons que cet ouvrage, fruit des travaux d’encadrement et de 
formation que nous avons menes depuis de nombreuses annees a la Faculte des 
Sciences de Rabat, sera d’une grande utilite pour les etudiants et leur permettra 
d’acquerir des bases solides en thermochimie. 


Les auteurs 
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CHAPITRE I 

LOI DES GAZ PARFAITS ET LE PREMIER 
PRINCIPE DE LA THERMODYNAMIQUE 
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Definitions et notions devant etre acquises : Loi de Mariotte - Premier 
principe de la thermodynamique - Travail (W) - Quantite de chaleur (Q) - 
Variation d’energie interne (AU) - Variation d’enthalpie (AH) - Capacite 
thermique - Relation de Meyer — Detente - Compression — Reversible - 
Irreversible - Isotherme - Isochore — Isobare - Adiabatique - Sublimation - 
Condensation - Vaporisation - Liquefaction - Fusion — Solidification - 
Enthalpie molaire standard de formation (Ah°f) - Enthalpie standard d’une 
reaction(AH° r ) - Loi de Hess - Loi de Kirchhoff - Energie de liaison - 
Methode de cycle. 

A. Application du premier principe de la thermodynamique 
aux gaz parfaits : 

Exercice I. A. 1. 

Donner les dimensions de la constante des gaz parfaits (R) et determiner sa 
valeur lorsqu’elle est exprimee : 

1. en L. atm.mol' 1 . K" 1 

2. en J. mol' 1 . K" 1 

3. en L. mm de Hg.mol" 1 . K" 1 

4. en cal. mol'.K" 1 

Exercice I. A. 2. 

On trouve qu’une masse de 0,896 g d’un compose gazeux ne contenant que 
de l’azote et de l’oxygene occupe un volume de 524 cm’ a la pression de 
730 mm de Hg et a la temperature de 28°C. Quelles sont la masse molaire 
et la formule chimique de ce compose ? 

Exercice I. A. 3. 

Un melange de gaz est constitue de 0,2 g de H 2 ; 0,21g de N 2 et 0,51g de NH, 
sous la pression d’une atmosphere et a une temperature de 27°C. 

Calculer : 

1. les fractions molaires. 

2. la pression partielle de chaque gaz. 

3. le volume total. 

Donnees : M(H) = lg mol 1 et M(N) = 14g mol 1 
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Exercice I. A. 4. 


L’air ordinaire est un melange gazeux qui contient des impuretes variables 
selon le lieu de prelevement. On peut ainsi citer comme constituants toujours 
presents : 

N 2 (78%) ; 0 2 (21%) ; Ar (0,94%) ; C0 2 (0,03%) ; H 2 (0,01%) 

Ne (0,0012%) et He (0,0004%) 

Entre parentheses sont indiques les pourcentages volumiques approximatifs 
dans l’air sec (sans vapeur d’eau). La proportion de vapeur d’eau est tres 
variable (ordre de grandeur de 1%). 

Calculer les masses de 0 2 et de C0 2 contenues dans un litre d’air sec a 300K 
sous une atmosphere, d’apres les pourcentages indiques ci-dessus et en 
supposant que les gaz sont parfaits. 

Exercice I. A. 5. 

Soit une masse de 80g de melange gazeux d’ azote et de methane, formee de 
31,14% en poids d’azote et occupant un volume de 0,995 litres a 150°C. 

1. Calculer la pression totale du melange gazeux. 

2. Calculer les pressions partielles de chacun des gaz. 

Exercice I. A. 6. 

Determiner le travail mis en jeu par 2 litres de gaz parfait maintenus a 25°C 
sous la pression de 5 atmospheres (etat 1) qui se detend de fatjon isotherme 
pour occuper un volume de 10 litres (etat 2) 

a) de fatjon reversible. 

b) de fa 5 on irreversible. 

A la meme temperature le gaz est ramene de l’etat 2 a l’etat 1. Determiner le 
travail mis en jeu lorsque la compression s’effectue 

c) de fafon reversible. 

d) de fa 5 on irreversible. 

Exercice I. A. 7. 

Une mole de gaz parfait a une temperature initiale de 298K se detend d’une 
pression de 5 atmospheres a une pression de 1 atmosphere. Dans chacun des 
cas suivants : 
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1 . detente isotherme et reversible 

2. detente isotherme et irreversible 

3. detente adiabatique et reversible 

4. detente adiabatique et irreversible 

Calculer : 

a) la temperature finale du gaz 

b) la variation de l’energie interne du gaz 

c) le travail effectue par le gaz 

d) la quantite de chaleur mise en jeu 

e) la variation d’enthalpie du gaz 

On donne : Cv = 3R/2 et Cp - 5R/2 

Remarque : Pour les cas des transformations adiabatiques reversibles et 
irreversibles (cas 3 et 4), on etablira les relations servant aux calculs. 

B. Application du premier principe de la thermodynamique 
aux corps purs : 

Exercice I. B. 1. 

Calculer la variation d’enthalpie lorsqu’une mole d’iode passe de 300K a 
500K sous la pression d’une atmosphere. On donne les chaleurs molaires des 
corps purs : 

Cp (I 2 , solide) = 5,4 cal. mol'K' 1 
Cp (I 2 , liquide) = 19, 5 cal. mol' 1 K' 1 
Cp (I 2 , gaz) = 9, 0 cal. mol' 1 K" 1 

Les enthalpies molaires de changement de phases (chaleurs latentes) : 

Ah vaporisation) 475K 6,10 kcal.Hlol 

Ah° fusion , 387K = 3,74 kcal.mol 1 

Exercice I. B. 2. 

Calculer la variation d’enthalpie et de l’energie interne de lOg de glace dont la 
temperature varie de -20°C a 100°C sous la pression d’une atmosphere. 

On donne les chaleurs massiques des corps purs : 

Cp (H 2 0, solide) = 0, 5 cal. g' 1 K" 1 V (H 2 0, solide) = 19,6 cmlmol 1 

Cp (H 2 0, liquide) = 1 cal. g' 1 K" 1 V (H 2 0, liquide) =18 cm ’. mol' 1 
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Les enthalpies massiques de changement de phases : 

AH° fusionj 273 K (H 2 0,s) = 80 cal.g 1 
AH° vaporisation , 373 k (H 2 0, liquide) = 539 cal.g ' 1 

Exercice I. B. 3. 

Une mole de N 2 (g), consideree comme un gaz parfait est portee de 20°C a 
100°C. 

- Calculer la quantite de chaleur Q reque par ce systeme, sa variation 
d’energie interne et sa variation d’enthalpie dans les 2 cas suivants : 

- lorsque la transformation est isochore 

- lorsque la transformation est isobare 

On donne Cp (N 2 , g) = 33 J. mol ' 1 .K ' 1 et R = 8,3 1 J. mol ' 1 .K ' 1 

Exercice I. B. 4. 

Calculer la temperature finale de l’eau liquide lorsqu’on melange de faqon 
adiabatique une mole de glace a -15°C avec quatre moles d’eau a 25°C. 

On donne : L’enthalpie de fusion de glace : 

Ah° fusion , 27 3K (H 2 0,s ) = 6,056 kJ. mol' 1 . 

Les capacites thermiques molaires : 

Cp (H 2 0, glace) = 37,62 J.mol ' 1 .K ' 1 

Cp (H 2 0, liquide) = 75,24 J.mol '.K ' 1 

C. Application du premier principe de la thermodynamique 
aux reactions chimiques : 

Exercice I. C. 1. 

Calculer l’enthalpie standard AH° I . 29XK de la reaction suivante : 

CO (g)+ 3H 2 (g) - CH 4 (g) + H 2 0 (g) 

a) En deduire la valeur de l’energie interne AU° r , 298 K de la meme 
reaction. 

b) Cette reaction est-elle endothermique ou exothermique? 

On donne les enthalpies standards des reactions de combustion AI-L^sk de 
CO, de H 2 et de CH 4 : 
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CO (g) + l/20 2 (g) - C0 2 (g) AH°, 298K (1) = -283 kJ 

H 2 (g) + l/20 2 (g) — H 2 0 (g) AH° r , 298K (2) = -24 1 , 8 kJ 

CH 4 (g) + 20 2 (g) - C0 2 (g) + 2H 2 0 (g) AH° r> 298K (3) = -803, 2 kJ 

Exercice I. C. 2. 

Calculer la difference entre la chaleur de reaction a volume constant et la 
chaleur de reaction a pression constante dans les deux cas suivants : 

a) a la temperature de 0°C : 

C 2 H s OH (1) + 30 2 (g) 2C0 2 (g) + 3H 2 0 (s) 

b) a la temperature de 25°C : 

C 2 H s OH (g) + 30 2 (g) - 2C0 2 (g) + 3H 2 0 (I) 

Exercice I. C. 3. 


Nous avons trouve pour la reaction suivante, a la temperature de 18°C et a la 
pression atmospherique, une difference entre l’enthalpie et l’energie interne 
de la reaction (AH - AU) de - 0,9 kcal. 

C 6 H 6 + 15/20 2 (g) -► 6C0 2 (g) + 3H 2 0 

Le benzene et l’eau ont-ils ete pris a l’etat gazeux ou liquide ? 

Exercice I. C. 4. 


Calculer la chaleur de combustion AH° ri298K de l’acide oxalique solide 
(C 2 H 2 0 4 ,s) a 25°C et la pression atmospherique, en utilisant les enthalpies 
molaires standards de formation. 

Sachant que : Ah f , 0 2 9 8 (C 2 H 2 0 4 , s) = -1822,2 kJ.mol' 1 
Ah f ,° 298 (C0 2 , g ) = -393 kJ.mol' 1 

Ah f ,° 298 (H 2 0, 1 ) = -285,2 kJ.mol 1 

Exercice I. C. 5. 


Calculer l’enthalpie standard de reduction de l’oxyde de fer (III) par 
1’ aluminium a 25°C. 

2A1 (s) +Fe 2 0 3 (s) -» 2 Fe(s) +A1 2 0 3 (s) 

Sachant que : Ah f ° 298 (Fe 2 0 3 ,s) = -196,5 kcal.mol" 1 
Ah f ,° 298 (A1 2 0 3 s) = -399,1 kcal.mol" 1 
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Exercice I. C. 6. 


On considere l’oxydation de l’ammoniac par l’oxygene selon le schema 
reactionnel : 

2 NH 3 (g) + 5/2 0 2 (g) — > 2 NO (g) + 3H 2 0 (g) AH° r , 298K - - 109 kcal 

Calculer l’enthalpie molaire standard de formation de NH 3 (g) connaissant 
les enthalpies molaires standards de formation de NO (g) et de H 2 0 (g). 

On donne : 

Ah f , 0 298K (NO,g) = 21,5 kcal.mol' 1 et Ah f 0 298 K(H 2 0,g) = -58,0 kcal.mol' 1 

Exercice I. C. 7. 

Considerant la combustion de l’ethane C 2 H 6 (g) a 25°C et sous une 
atmosphere : 

C 2 H„ (g) + 7/2 0 2 (g) -> 2C0 2 (g) + 3 H 2 0 ( 1) AH, 2 „ 8 (1) = -373,8 kcal 

Connaissant l’enthalpie molaire standard de formation du dioxyde de 
carbone et de l’eau liquide : 

C (graphite) + 0 2 (g) — > C0 2 (g) (2) AH r ,“ 298 (2) = -94,05 kcal 

H 2 (g) + l/20 2 (g) -> H 2 0(1) (3) AH r ,” 298 (3) = -68,3 kcal 

En deduire la chaleur molaire standard de formation de 1’ ethane Ah\ 29X (C 2 H 6 , g) 

Exercice I. C. 8. 

L’enthalpie molaire de combustion de methane a 25°C et sous une 
atmosphere est egale a -212,8 kcal. 

Connaissant les enthalpies des reactions suivantes : 

C (graphite) + 0 2 (g) -> C0 2 (g) (1) AH r ,° 298 ( 1) = -94,05 kcal 

H 2 (g) + l/20 2 (g) — > H 2 0(1) (2) AH r 298 (2) = -68,3 kcal 

a) Calculer l’enthalpie molaire standard de formation du methane 
gazeux Ah°f 2 9 8 (CH 4 ,g). 

b) Calculer l’enthalpie molaire de combustion du methane sous une 

atmosphere et a la temperature de 1273 K, en utilisant la methode 
du cycle et la loi de Kirchhoff. 
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On donne les chaleurs molaires (supposees constantes entre 298 et 1273K) 
des corps suivants : 

Cp (CH 4 , g) = 13,2 cal mol 1 K 1 

Cp (0 2 , g) = 7,6 cal.mor'.K' 1 

Cp(C0 2 , g)= 11,2 cal mol 1 K' 1 

Cp (H 2 0,g) - 9,2 cal.mol'.K 1 

Cp (H 2 0, 1) = 18,0 cal mol 1 K 1 

L’enthalpie de vaporisation de l’eau est : Ah° vap> 373 (H 2 0, 1) = 9,7 kcal.mol' 1 

Exercice I. C. 9. 

La combustion totale d’une mole de methanol liquide dans les conditions 
standards de pression et de temperature, libere 725,2 kJ selon la reaction 
suivante : 

CH 3 OH (1) + 3/2 0 2 (g) -► C0 2 (g) + 2H 2 0 (1). 

1. Calculer l’enthalpie molaire standard de formation du methanol liquide. 

On donne les enthalpies molaires standards de formations de ILOO) et de 
C0 2 (g). 

Ah f °, 298 (H 2 0, 1) - -285,2 kJ.mol 1 
Ah f °, 298 (C0 2 , g) = -393,5 kJ.mol 1 

2. Calculer l’enthalpie de cette reaction a 60°C. 

3. Calculer la chaleur de cette reaction a 127°C et a pression d’une 
atmosphere sachant qu’a cette pression, le methanol bout a 64,5°C et 
l’eau a 100°C et que les chaleurs de vaporisations sont : 

Ah ° vap , 3 73 (H 2 0, 1) - 44 kJ.mol 1 
Ah° vap , 337>5 (CH 3 OH, 1) = 35,4 kJ.mol 1 

On donne les chaleurs molaires a pression constante: 

Cp (H 2 0, 1) - 75,2 J mol 'K 1 

Cp (H 2 0, g) - 38,2 J.moL.K" 1 
Cp (CH 3 OH, 1) = 81,6 J mol 'K' 1 
Cp (CH 3 OH, g) - 53,5 J mol '.K 1 
Cp (0 2 , g) - 34,7 J mol 1 K 1 
Cp (C0 2 ,g) = 36,4 J.moL.K" 
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Exercice I. C. 10. 


A 25°C l’enthalpie de la reaction suivante est de -22,8 kcal. 

N 2 (g) + 3 H 2 (g) - 2NH 3 (g) AH r 298 ( 1) = -22,08 kcal 

Calculer en fonction de la temperature l’enthalpie de la reaction sachant que 
les chaleurs molaires sont : 

Cp(N 2 ,g) = 6,85 + 0,28. 10' 3 T 

Cp (NH 3 , g) - 5,72 + 8,96. 10' 3 T 

Cp (H 2j g) = 6,65 +0,52. 10' 3 T 

Nous supposons qu’il n’y a pas de changement de phases dans cet intervalle 
de temperature. 

Exercice I. C. 11. 

Determination approchee d’une temperature de flamme. 

Calculer la temperature de la flamme de CO brulant dans flair. Les gaz 
initiaux sont pris a 298K. 

On donne les enthalpies molaires standards de formation. 

Ah f °, 298 (C0 2 , g) = -94,05 kcal.mol" 1 
Ah f °, 298 (CO, g) = -26,4 kcal.mol' 1 

On donne egalement les chaleurs molaires a pression constante en cal mol 'K' 1 

Cp (C0 2 , g) = 7,3 +47,8. 10' 4 T 
Cp (N 2 , g) = 6,5 + 10" 3 T 

On suppose qu’on effectue une telle reaction a 298K dans une enceinte 
adiabatique. La chaleur foumie par la combustion, sert a elever la temperature des 
produits de la reaction. 

On prend pour reaction de combustion la reaction suivante : 

CO (g) +1/2 0 2 (g) + 2 N 2 (g) - C0 2 (g) + 2N 2 (g) 

Exercice I. C. 12. 

La combustion d’une mole d’ethylene dans les conditions standards suivant 
l’equation fournit au milieu exterieur 1387,8 kJ. 

C 2 H 4 (g) + 30 2 (g) - 2C0 2 (g) + 2H 2 0 (1) 
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En utilisant les enthalpies molaires standards de formation et les energies des 
liaisons ainsi que l’enthalpie de sublimation du carbone C(s) — » C(g) 

Ah° sub (C, s) = 171,2 kcal mol" 1 , Ah f °, 2 98 (C0 2 ,g) = -393 kJ.mol" 1 et 
Ah f °, 298 (H 2 0,1) = -284,2 kJ.mol" 1 . 

1. Calculer l’enthalpie molaire standard de formation de C 2 H 4 (g). 

2. Calculer 1 energie de liaison C = C dans C 2 H 4 (g) 

Liaison H-H C-H C-C 

Ah° 298 (liaison) - 434,7 - 413,8 - 263,3 

(kJ.mol 1 ) 

Exercice I. C. 13. 

Calculer l’enthalpie standard de la reaction suivante : 

c 2 h 4 (g) + h 2 o (g) - C 2 H s OH (g) 

a) a partir des enthalpies molaires standards de formation. 

b) a partir des energies de liaisons. 

c) donner une explication aux resultats trouves. 

On donne : Ah f °, 298 (C 2 H 4 ,g) = 33,6 kJ.mol' 1 


Ah f °, 298 (C 2 H 5 OHg) = -275,9 kJ.mol' 1 
Ah f °, 298 (H 2 0,g) = -242,4 kJ.mol" 1 


Liaison H-H C-H C-C 

0-H 

C-0 

C=C 

Ah° 298 (liaison) -434,7 -413,8 -263,3 

-459 

,8 

-313,5 

-611,8 


(kJ.mol 1 ) 

Exercice I. C. 14. 

On donne dans les conditions standards les reactions de combustion suivantes : 
C 2 H 4 (g) + 30 2 (g) - 2 C0 2 (g) + 2H 2 0 (g) AH r ; 298 (1) = -332 kcal 
H 2 (g) + >/2 0 2 (g) H 2 0 (I) AH r ; 298 (2) - -68.3 kcal 

C 2 H„ (g) + 7/2 0 2 (g) 2 C0 2 (g) + 3H 2 0 (g) AH r , 298 (3) - -72,8 kcal 

1 . Determiner la chaleur standard AH° r 298 (4) de la reaction suivante : 
C 2 H 4 (g) + H 2 (g) - C 2 H 6 (g) 
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2. Calculer la chaleur de la formation de C 2 H 6 (g). 

On donne : Ah f 0 , 2 98 (C 2 H 4 , g) = 8,04 kcal mol" 1 

3. En utilisant le cycle de Hess, determiner la chaleur de formation de la 
liaison C-C 

On donne : Ah° sublimation (C,s) = 171,2 kcal mol' 1 

Ah° 298 (H-H) = -104 kcal mol' 1 
Ah° 298 (C-H) = -99,5 kcal mol' 1 

Exercice I. C. 15. 

Soit la reaction suivante a 298K 

CH 4 (g) + Cl 2 (g) - CH 3 C1 (g) + HC1 (g) 

1 . Calculer son enthalpie standard de reaction AH° r , 29g 

2. Calculer l’energie de la liaison C-H a 298 K 

3. Calculer l’enthalpie molaire standard de sublimation du carbone a 298K. 

On donne : 

Ah f °, 298 (CH 4 , g) = -17,9 kcal mol" 1 
Ah f °, 298 (CH 3 C1, g) - -20 kcal mol" 1 
Ah f °,298 (HC1, g) = -22 kcal mol- 1 
Ah° 298 (Cl-Cl) = -58 kcal mol' 1 
Ah° 298 (C-Cl) = -78 kcal mol' 1 
Ah° 298 (H-Cl) = -103 kcal mol" 1 
Ah° 298 (H-H) = -104 kcal mol 1 
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Exercices corriges 

du premier principe de la thermodynamique 

A. Application du premier principe de la thermodynamique 
aux gaz parfaits : 

Exercice I. A. 1. 

D’apres la loi du gaz parfait, dans les conditions normales de pression et de 
temperature (P = latm, T = 273K), une mole de gaz parfait occupe un 
volume de 22,4 litres. 

PV = n RT avec n = lmol, T = 273K, 

P = latm = 1,013 10 5 Pa = 760 mm Hg et V = 22,4 L 

1. Constante R en L.atm.mol'.K 1 

PV latm. .22, 4L 

R = R = ! — 

nT lmol.213>K 

R = 0,082 L.atm.mol '.K' 1 

2. Constante R en J.nrol'. K' 1 avec ljoule = IPa.m 3 

PV l,013.10 5 Pa.22,410“ 3 m 3 

R — R — 

nT \mol.213K 

R= 8,31 J.mol". K' 1 

3. Constante R en L.nrm de Hg.mol' 1 .K" 1 . 

_ PV R _ 160mmHg.22,4L 

RT \mol.212K 

R = 62,36 L.mmHg mol 'K" 1 

4. Avec leal = 4,18 J => R = 8,31 / 4,18 R = 1,99 cal.mol 1 . K 1 

Exercice I. A. 2. 

La masse molaire du compose gazeux est : Mj = m ; / n; 
m, = masse du gaz ; M, = masse molaire et n, = le nombre de moles 
Exercices et problemes corriges de thermodynamique chimique 23 


exosup.com 


page facebook 


Soit 


RT 

PV 


mRT 

M = 

PV 


M = 43,97 g/mol. 


M, = m, / n, 


0,896.62,36.(273 + 28) 

M = 

730.0,524 


Le compose a pour formule chimique N x O y avec M = 14.x + 16.y 
x et y etant des entiers, le couple qui convient est x = 2 et y = 1=> 
La formule chimique est N 2 0 


Exercice I. A. 3. 

Soit : mj = masse du gaz ; M, = masse molaire et n, = le nombre de moles 
avec n, = in, / M, 

1. Nombre de moles de FL n H2 = 0,2/2 = 0,1 mol. 

Nombre de moles de N 2 n N2 = 0,21/28 = 0,0075 mol 

Nombre de moles de NH 3 n NH3 = 0,5 1/17 = 0,03 mol 

Xi - n i / Si n t . Si 11 ,= n H2 + n N2 +n NH3 

Zin,= 0,1375 mol. LXi= 1 

(Xi = fraction molaire de chaque gaz et X, n, = nombre de moles total) 

Fraction molaire de FL est : Xm = n H2 / X n, 

XH2= 0,1/ 0,1375 
Xh2 - 0,727 

Fraction molaire de N 2 est : Xn 2 = n N2 / Si n, 

Xn2 = 0,0075/ 0,1375 
Xn2 = 0,055 

Fraction molaire deNFl 3 est : Xnh 3 = n^/ Si n, 

X nh3 ~ 0,03/ 0,1375 
X NH3 — 0,218 

2. La pression partielle de chaque gaz P, est : 

Pi — Xi Pt ; 

Avec P T = Si Pi = 1 atm. 

La pression partielle de FL est : P H2 = X h 2 -Pt 
P H 2 = 0,727 atm 
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La pression partielle de N 2 est : P N2 = % N 2 -Pt 
Pn 2 - 0,055 atm. 

La pression partielle de NH 3 est : P NH3 = % NH3 ,P T 
Pnh 3 = 0,218 atm. 

3. En supposant que le melange est un gaz parfait on a : PV = X, n, RT 

LnRT 
V = -^ 

p V = 3,38 litres. 


Exercice I. A. 4. 

Calculons le nombre de moles de 0 2 et de C0 2 contenu dans un litre d’ air. 

En general, le pourcentage volumique d’un gaz a pression et a temperature 
constantes est egal au pourcentage molaire : 

PV, - n, RT, PV F n, RT => V, / V t = n, / n t 


=>(V,/V t ) .100= (n,/n t ).100 


Vi Vi PV 
«(0 2 ) = ( — ).n t =(— ) — 
Vt r Vt RT 


21 21 1.1 

n( 0 2 ) = ( ).n = ( ) 

100 100 0,082.300 


0,5.10 3 mol 


m (0 2 ) = n(0 2 ).M(0 2 ) 
m(0 2 ) = 0,5. 10' 3 .32 = 0,27 g 
m (0 2 ) = 0,27 g 


0,03 

m(C0 2 ) = ( 777 -)- 


1.1 


-.44 = 5,4.10 4 g 


100 0,082.300 
m (C0 2 ) = 5,4.10' 4 g 

Dans un litre d’air il y a 0,27 g d’oxygene et 5,4.10' 4 g de dioxyde de carbone 


Exercice I. A. 5. 

On suppose que le melange est un gaz parfait : 



1. n t - n N2 + n CH4 
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Dans une masse de 80g du melange, nous avons 31,14% en poids d’ azote ce 
qui correspond a 24,912 g de N 2 et (80- 24,9 12)g de CH 4 


Avec n N2 = O,88mol et n C H4=3,44mol 


=>P t = 151,049 atm. 



P N2 = 31 atm. ; P CH 4 = 120,06 atm. 


Exercice I. A. 6. 


detente— isotherme 




Etat 1 


Etat 2 


compression— isotherme 


V[ = 2 litres 
T, = 298K 
P] = 5atm. 


V 2 = 10 litres 
T, = T,=298K 
P 2 = ? atm. 


a T = constante, nous avons : Pj V\= P 2 V 2 = nRT! 
=> P 2 = P) V, / V 2 = 1 atm. => P 2 = 1 atm. 


a) Travail mis en jeu pour la detente reversible isotherme : 


P ex t = Pgaz a chaque instant (transformation tres lente) 


2 2 2 nRT V, V, 

W rev ( 1 -> 2) = -J P,„dV = -J P on7 dV = -J dV = -nRT ln(—) = -P t V t ln^ 



W rev (1— >2) = (-5. 1,013 10 5 ) 2. 10' 3 .In 10/2 - -1630,4J 
P en Pascal et V en m 3 => P.V en Joules 
W rev (1^2) = -1630,4J 

b) Travail mis en jeu pour la detente irreversible isotherme : 

Pext = P fmai = Constante (transformation rapide) 

On prend le cas d’une transformation isochore suivie d’une isobare. 
Dans ce cas le travail est celui de la transformation isobare 
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w irrev ( 1 -> 2) = -f p ex dv = -J = -f p final dv = -P fmal f = - /> 2 (V 2 - V.) 

Ill 1 

Pext = Pfmal— P2— Cte 

W irrev (1— >2) = - 1. 1,013 10 5 . ( 10 -2 ) 10’ 3 = - 810,4 J 

Remarque : On recupere moins de travail quand le gaz se defend d’une 
maniere irreversible. 

c) Travail mis en jeu pour la compression reversible isotherme : 

Pext = Pgaz a chaque instant (transformation tres lente) 

1 1 1 nRT V, V , 

W rev (2 -> 1) = -J P xt dV = -J P gaz dV = -J —dV = -nRTM-P) = Pft In-f- 

2 2 2 V V 2 V l 

W rev (2— >1) = 1630,4J 


d) Travail mis en jeu pour la compression irreversible isotherme : 

Pext = P final transformation rapide = Cte 


On prend le cas d’une transformation isochore suivie d’une isobare. 
Dans ce cas le travail est celui de la transformation isobare. 


W irrev ( 1 — > 2) = -J P ext dV = -J P gaz dV = -J P fmal dV = -P final j dV = -P x (Vi -V 2 ) 


2 


2 


W imv (2 — > 1 ) = 4052 J 


La compression irreversible demande beaucoup plus de travail. 


Exercice I. A. 7. 


1. Detente isotherme et reversible : 

a) Temperature finale du gaz : 

T 2 = Tj = 298K transformation isotherme 

b) Variation de l’energie interne du gaz pendant la detente isotherme : 

AU = 0 transformation isotherme 

c) Travail effectue par le gaz pendant la detente isotherme : 

2 2 2 nRT V~ 

W w (l -> 2) = -J P ext dV = -J P gaz dV = -J — dV = -nRT ln(-^) = -P X V X ln-f 
i i iv V x V x 
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2 p 

W = -\P,dV = nRT ln(-^) 
rev , p i 

W rev = 8, 31. 298 In 1/5 W rev (l->2) = -3985,6 J 

d) Quantite de chaleur Q mise en jeu pendant la detente isotherme : 

AU = Q +W Q = - W puisque AU = 0 
Q (l-»2) = 3985,6 J 

e) Variation d’enthalpie du gaz pendant la detente isotherme : 

H = U + PV => dH = dU + d(PV) 

Or d (PV) = 0 (detente isotherme) => AH = 0 

2. Detente isotherme et irreversible 

a) Temperature finale du gaz est : 

T 2 = Tj = 298K (transformation isotherme) 

b) Variation de l’energie interne du gaz pendant la detente 
isotherme irreversible : 

AU = 0 transformation isotherme 

c) Travail effectue par le gaz pendant la detente isotherme irreversible: 

-> 2) = -J P ex ,dV = -J P gaz dV = -J P final dV 
1 1 1 

= -P fi n a i\?dV = -P 2 (V 2 -V l ) 

W teev (1^2) = - P 2 (RT/ P 2 - RT/P,) 

W irrev (l— >2) - - 1981 J 

d) Quantite de chaleur Q mise en jeu pendant la detente isotherme irreversible : 
AU = Q+W Q = - W puisque AU = 0 

Q = 1981 J 

e) Variation d’enthalpie du gaz pendant la detente isotheime irreversible : 
AH = 0 (detente isotherme) 

3. Detente adiabatique reversible 

a) Temperature finale du gaz : 

dU = CvdT = 5 W +5 Q car 5 Q = 0 
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CvdT = - PdV = dV pour une mole 

V 

Cv dT = -(Cp - Cv) TdV/V car pour un gaz parfait Cp-Cv = R et y = Cp/Cv 
dT/T = - ((Cp - Cv)/ Cv) dV/V = (1- y) dV/V 
dT/T = (1- y) dV/V 

TV 7-1 = constante (PV/R)V' H = constante 

P V = R constante => PV = constante. 

RT 

b) En remplafant V par —^~ , dans l’expression PV y , nous obtenons : 

P 1 1 ' y T 1 y = P 2 1 ' y T 2 Y 

Soit T 2 = T,(P 1 /P 2 ) , ' y / y 

Pour le gaz monoatomique, nous avons : Cv= 3R/2 et Cp = 5R/2 => y= 5/3 
T 2 = TdP,^)' 0 ’ 4 ^ 156, 5K 

c) La variation de l’energie interne pour la detente adiabatique reversible est : 

AU = Cv(T 2 -T 1 ) 

AU = 3/2(156,5 - 298). 8, 31 = - 1764 J.mol 1 

d) La quantite de chaleur pour la detente adiabatique reversible est : Q = 0 

e) Le travail mis en jeu pendant pour la detente adiabatique reversible 
est : AU = W 

W = - 1764 J.mol' 1 

f) La variation d’enthalpie pour la detente adiabatique reversible est : 

AH = Cp (T 2 -Tx) 

AH = - 2940 J.mol' 1 

4. Detente adiabatique irreversible 

a) Temperature finale du gaz: 

5 Q = 0 => dU = 5 W => CvdT = -PdV 
Cv (T 2 -Tj) = - P 2 (V 2 -V,) = - P 2 R(T 2 /P 2 - t/p,) 

=> T 2 = 203K (T 11T >T rev ) 

b) La variation de l’energie interne pour la detente adiabatique 
irreversible est : AU = Cv (T 2 — T , ) 

AU = 3/2. 8,31 (203 - 298) =- 1184 J.mol' 1 
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c) La quantite de chaleur pour la detente adiabatique irreversible est : 

Q = 0 

d) Travail mis en jeu pour la detente adiabatique reversible 

AU = W + Q 
AU = W 

W = - 1184 Jmol' 1 

e) La variation d’enthalpie pour la detente adiabatique reversible est : 

AH = Cp (T 2 -Tj) 

AH = - 1974 J.mol 1 

B. Application du premier principe de la thermodynamique 
aux corps purs : 

Exercice I. B. 1. 

La variation d’enthalpie lorsque une mole d’iode passe de 300K a 500K sous 
la pression d’une atmosphere. 

AH, A H, AH, AH, AH - 

(I 2 , s) — Hl 2 ,s) ' — >(I 2 ,1) 5 — > (I 2 , 1) >(I 2 .g) 5 — > (I 2 ,g) 

T,= 300K 387K 387K 457K 457K 

T 4 =500K 

L’enthalpie d’echauffement d’iode solide est : 

o 387 

AH = J nC p (I 2 ,s)dT 

* 300 

AH°! - 5,4 (387-300) = 469,8cal = 0,4698kcal 
L’enthalpie de fusion est : AHA = nAh 0 fusion (i 2 ,s) 

AH° 2 = 3,74 kcal. 

L’enthalpie d’echauffement d’iode liquide est : 

A H = 7 nC (1 2 ,l)dT 

T 2 

AH° 3= 19,5 (457 -387) = 1,365 kcal. 

L’enthalpie de vaporisation est : AH° 4 = n. Ah° vaporisation (i 2 ,1) 

AH° 4 = 6,10 kcal. 

o T 4 

L’enthalpie d’echauffement d’iode gazeux est : AH = J nC p (I 2 , g)dT 

5 T3 

AH °5 = 9 (500-457) = 0,387 kcal. 
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La variation de l'enthalpie de transformation entre de l’iode de l’etat initial a 
l’etat final est : AH° = XAH°, 

AH° = 12,062 kcal. 

Exercice I. B. 2. 

o o a tj ° a rr° o o o o 

AH ,A U A H ,A U AH ,A U 

(H,0, s) 1 S ) ( h 2 0, !) 2 2 — ^ ( h 2 o, 1) 4 L^ ( h 2 o, g) 

253K 273K 273K 373K 373K 

a) L’enthalpie d’echauffement de la glace est : 

0 273 

AH = J mC p (H-,0,s)dT 

1 253 

On note que les chaleurs specifiques a pression constante sont massiques. 

AH°! = 10 .0,5.(273-253) = lOOcal. 

b) L’enthalpie de fusion de la glace est : AH° 2 =mAH° fusion 
AH° 2 = 10.80= 800cal 

c) L’enthalpie d’echauffement de l’eau liquide est : 

o 373 

AH = J mC p (H 2 0,l)dt 

3 273 

AH°3 = 10.1. (373-273) = lOOOcal. 

d) L’enthalpie de vaporisation de l’eau est : AH° 4 = m AH° vap 
AH° 4 = 10.539 = 5390cal 

La variation d’enthalpie de transformation de l’eau est : AH' = ZAIl i= 7290 cal. 

a) AH° = AU° + A (PV) => AU° = AH° - A (PV) 

A (PV) = P AV = 0 car a pression constante nous avons : V(s) 27 3 
- V(s) 253 = 0 =>AH° , = AU° i = 1 00 cal. 

b) AU° 2 = AH° 2 - P [V(l) 273 - V(s) 273 ] 

V (1)273 - V(s) 273 = (18 -19,6 ) = -1,6 cm 3 .mol" 1 = -1,6.10 6 m 3 .moL 
AU° 2 = 800- [1,013 .10 5 (-1,6 . 10" 6 )] /4, 18. 18 = 800 -2, 15. 10’ 3 - AH° 2 
AU° 2 - 800 cal. 

c) AU° 3 = AH° 3 = 1000 cal. 

On neglige A (PV) pour les phases condensees (liquides et solides) 

Exercices et problemes corriges de thennodynamique chimique 3 1 


exosup.com 


page facebook 


d) AU°4 = AH° 4 - P (Vg - V, ) 

Vg = nRT/P - (10/18). 0,082.373 = 16,99L 
Vg- Vj- Vg= 16,99. 10' 3 m 3 
AU° 4 = AH°4 - P Vg 

AU° 4 = 5390 -[ (1,013.105. 16,99. 10' 3 )/ 4,18]= 4979 cal. 

PVg en calorie leal. = 4,1 8J 

e) La variation d’energie interne de transformation de l’eau AU° est 
AU° = ZAU°i = 6879 cal. 

Exercice I. B. 3. 

1. La variation d’energie interne est egale a la quantite de chaleur 
degagee a volume constant. 

La transformation etant isochore (volume constant), nous avons : 

C p - Cv = R => Cv = C P - R 
Cv = (33-8,31) = 24,69 Enrol' 1 K' 1 

Q v = A U = n S C v dT 

T i 

Q v = 1975,2 J 

2. La variation d’enthalpie est egale a la quantite de chaleur degagee a 

pression constante. 

La transformation etant isobare (pression constante) nous avons : 

T 

Q p =AH = n\C p dT 

T i 

Q p = = 2640 J 

Exercice I. B. 4. 


O O O o 

AH AH AH AH 


(H,0,s) — 

— 4 — >(H 2 0, s) — 

— >(H 2 0,1) — 

— >(H 2 0,1)^— 

(H 2 0,1) 

258K 

273K 

273K 

Te 

298K 

lmol 

lmol 

lmol 

5mol 

4mol 


La transformation est adiabatique nous avons : Z Qi = ZAH, = 0 
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a) L’enthalpie d’echauffement d’une mole de glace de -15°C(Ti) a 0°C 

(T 2 ) est : 

T 

Qi = AH° = n t j C p (H , 0, s)dT 

1 T i 

273 

Q l = A H° = j 37,62 dT 
258 

Qi = 564,3 J 

b) L’enthalpie de fusion de glace est : 

AH° 2 = Q 2 = 6,05 10 3 J. 

c) L’enthalpie d’echauffement d'une mole l’eau de T 2 a T eq est : 

o Teq 

Q 3 =AH =n, } C p (H 2 0,l)dT 

4 T 2 

o Teq 

Q 3 =AH =1. J75,24 dT 

4 273 

Q 3 = 75,24 (T e - 273) J 

d) L’enthalpie de refroidissement d'une mole d’eau de 298K a la 
temperature d'equilibre 

AH°4= Q 4 = 4.75,24 (T eq - 298) 

La transformation etant adiabatique, nous avons Q = XAH, = 0 

S Qi = Qi + Q2 + Q3 + Q4 

Z Q i = 5 64,3 + 6,05 1 0 3 + 75,24 (T eq - 273) + 4.75,24 (T eq - 298) 

=> T eq = 275, 4K 

C. Application du premier principe de la thermodynamique 
aux reactions chimiques : 

Exercice I. C. 1. 

L’enthalpie AH° r , 2TO de la reaction : 

Methode algebrique : II faut combiner ces reactions et leurs equations 
respectives de faqon a obtenir la reaction voulue. 
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AH° r , 298 (1) = -283 kJ 
3AH° r>298 (2) = 3 (-241,8 )kJ 
-lAH° r29g (3) = +803,2 kJ 


CO (g) + l/20 2 (g) C0 2 (g) 

(3) x [ H,( g ) + l/20 2 (g) H,0 (g)J 

(-1) x [CH 4 (g)+ 20, ( g ) _> C0 2 ( g) + 2H 2 0(g)] 


CO (g) + 3H 2 (g) , CH 4 (g) + H 2 0( g ) AH°,, 298 (4) 

AH°, 298 (4) = AH°, 298 (1) + 3AH° r , 298 (2) - AH° r , 298 ( 3) 

AH° r>298 (4) = -283+ 3 (-241,8 ) +803,2 = -206,23 kJ 
AH° r 298 (4) = -206,23 kJ 

a) L’energie interne AH° r 298 de la reaction : 

AH° r , 298 = AU 0 ,. 298 + RT An g ; 

An g est la variation des coefficients stcechiometriques des composes 
des produits et celui des reactifs gazeux 

An g = Xn i (produits gazeux) - Xnj (reactifs gazeux) 

An g - 2-4 - -2 

AU° r , 298 = -206,23 - (8,31/1000). (298) (-2) = -201,28 kJ 
AU° r , 298 = -201,28 kJ 

b) La reaction est exothermique car AH° r 298 (4) <0 

Exercice I. C. 2. 

La difference entre l’enthalpie et l’energie interne de la reaction est : 

AH- AU = RT An g 

An g = £n . (produits gazeux) - Zn j (reactifs gazeux) 

a) On suppose qu’a la temperature de 273K, l’eau est a l’etat solide, 
done An g = 2-3 = -1 

An g (273K) = -1 

=> AH- AU= -1.8,31.273 = -2268, 63J = -2,268kJ 

b) An g ( 298K) = 2-4 = -2 

=> AH- AU = (- 2).8, 31.298 = -4952, 76J= -4,952kJ 

Les valeurs sont differentes pour la meme reaction. C’est pourquoi il est 
toujours important de preciser l’etat physique des corps des reactions 
chimiques. 
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Exercice I. C. 3. 


C„H 6 + 15/20 2 (g) _ 6C0 2 (g) + 3H 2 0 Reaction a 1 8°C 

AH° = AU°+An g . RT 

AH° - AU° = An g . RT 

AH° - AU° = -0,9. 10 3 = An g .2. 291 

=> An g = -900/582 = -1,54 

Si on prend l’eau et le benzene a l’etat liquide, on aura : An g = -1,5 moles 
Le benzene et l’eau sont pris a l’etat liquide. 

Exercice I. C. 4. 

C 2 H 2 0 4 (s) +1/2 0 2 (g) -*■ 2 C0 2 (g) + H 2 0 (1) a 298K 

Pour calculer la chaleur de combustion de l’acide oxalique solide C 2 H 2 0 4 (s), 
on applique la loi de Hess 

A H r 298 = 'LnAhj 298 ( produits) - LnjAh f 2g8 (reactifs) 

L’enthalpie molaire standard de formation d’un corps simple est nulle. 

=> Ah f 0 298 ( 0 2 ,g)= 0 

AH,° 298 = 2Ahf 0 298 C0 2 (g) + Ah f ° 298 (H 2 0, 1) - Ahf° 298 (C 2 H 2 0 4 ,s) 
AH,° 298 = 2 (-392,9) + ( -284,2) - (- 1822,2) = 752,2 kJ 

Exercice I. C. 5. 

2A1 (s) +Fe 2 0 3 (s) 2Fe(s) +ALO, (s) 

L’enthalpie molaire standard de reduction de l’oxyde de fer est : 

AH i 298 = JLnAh f 29g ( produits) - LnjAh ; 298 ( reactifs) 

AH ° r _298 — 2 Ahf° 2 98 (Fe,s) + Ah f ° 298 (Al 2 03 ,s) - 2 Ah f ° 298 (Al,s) - Ah f ° 298 (Fe 2 0 3 ,s) 
L’enthalpie molaire standard de formation d’un corps simple est nulle. 

=> Ah f ° 298 (Fe,s) = 0 et Ah f ° 298 (Al,s) = 0 

AH° r , 298 = Ah f ° 298 (Al 2 0 3 ,s) - Ah f ° 298 (Fe 2 0 3 ,s) 

AH° r , 298 = -202,6 kcal. 


Exercices et problemes corriges de thermodynamique chimique 


35 


exosup.com 


page facebook 


Exercice I. C. 6. 


2 NH, (g) + 5/2 0 2 (g) ,2 NO (g) + 3H 2 0 (g) AH° r , 298 = -109 kcal 

Appliquons la loi de Hess pour calculer l’enthalpie molaire standard de 
formation de 1’ ammoniac (voir exercices precedents). 

AH r ° 2 9 8 = 2Ahf°,2 9 8 NO (g) + 3Ahf°,2 9 8 (H 2 0, g) - 2Ah f 0 i29 8 (NH 3 ,g) 

Ah f 0 298 (NH 3 , g) = -1 1 kcal/mol 

Exercice I. C. 7. 

C 2 H„ (g) + 7/2 0 2 (g) -> 2CO (g) + 3 H 2 OAH °,298 = -373,8 kcal 

Appliquons la loi de Hess pour calculer la chaleur de formation de l’ethane a 
pression constante : 

A H r 298 = LnAhj 29g ( produits) - LnjAh f 29g ( reactifs) 

AH° r ,298= 2Ahf°298 (C0 2 , g) +3 Ah f °298 (H 2 0,1) - Ah f ° 2 9 8 (C 2 H 6 ,g) -7/2 Ah^s (0 2 ,g) 

L’enthalpie molaire standard de formation d’un corps simple est nulle. 

=> Ahf%9 8 (0 2 ,g)= 0 

Ahf °, 29 8 (C 2 H 6 ,g) = 2Ah f ° 298 (C0 2 , g) +3 Ah f ° 29 s (H 2 0 1) - AHr ° 29 8 
Ah f °, 298 (C 2 H 6 ,g) = 2(-94,05)+3(-68,3) - (-373,8) = -19,2 kcal.mol 1 
Ah f °,298 (C 2 H 6 ,g) = -19,2 kcal.mol 1 

Exercice I. C. 8. 

CH 4 (g) + 20 2 (g) - C0 2 (g) + 2H 2 0(1) AH ° r ,298 = -212,8 kcal 

a) Appliquons la loi de Hess pour calculer l’enthalpie molaire standard 
de formation du methane gazeux : 

o o o 

A H r = Yjti-Ahj; 29 g ( produits) — Y-njAh j ^g^ireactifs) 

On remarque que : Ah f 0 29 8 (C0 2 , g) = AHi° et Ah f ° 2 98 (H 2 0, 1) =AH 2 ° car les 
enthalpies molaires standards de formations des coips simples sont nulles. 

AH r ° 298= Ahf°,298 (C0 2 , g) +2 Ah r ° 298 (H 2 01) - Ahf 0 , 29 8 (CH 4 , g) -2Ahf°, 29 8 (0 2 ,g) 
Ah f ° j2 98 (CH 4 , g) = Ahf°, 29 8 (C0 2 , g) +2 Ah f 0 , 2 98 (H 2 0 1)-AH 1 0 29 8 
Ah f °,298 (CH 4 , g) = -94,05 +2(-68,3)- (-212,8) - -17,85 kcal.mol 1 
Ah f ° 298 (CH 4 , g) = -17,85 kcal.mol' 1 
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b) CH 4 (g) + 20 2 (g) -> C0 2 (g) + 2H 2 0(I) 

Connaissant l’enthalpie molaire standard de combustion sous une atmosphere et 
a la temperature de 298K, on calcule l’enthalpie molaire de combustion sous une 
atmosphere et a la temperature de 1273K. A cette temperature, tous les produits 
sont a l’etat gazeux. Done l’eau a change de phases entre 298 et 1273K. 

CH 4 (g) + 20 2 (g) - C0 2 (g) + 2H 2 0(g) 


Methode du cycle : 

CH 4 (g) + 20 2 (g) — A JL^2i. C0 2 (g) + 2H 2 0(1) 298K 

AH 4 ° 


AH! 


ah 2 ° 

AH 3 ° 

▼ ' 

r ▼ 


2H 2 0(1) 373K 
AH 5 ° 


2H 2 0(g) 373K 
AH 6 ° 


CH 4 (g)+20 2 (g) A ^-12L C0 2 (g) + 2H 2 0(g) 1273K 


ZAH; (cycle) = 0 

AH°!+ AH°2+ AH° r 1273 - AH°3 - AH°4- AH°5 - AH° 6 - AH° 298 = 0 

1273 

A7/j + AT/-, = J [Cp(CH 4 (g) + 20 2 (g))]dT 

298 

AH°!+ AH° 2 = 28,4 ( 1273-298). 10 3 = 27,69 keal. 


„ 1273 

A H 3 = J ( Cp(C0 2 ,g) ]dT 

29S 

AH °3 = 11,2 (1273-298). 10" 3 = 10,92 keal. 

0 373 

A H A = J2[C P (H0 2 ,1) ]dT 

298 

AH° 4 = 2.18 (373-298). 10’ 3 = 2,70 keal. 


AH l = 2Ah° (H0 2 ,1) = 2.9,7 =19,40 keal. 
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O 1273 

A H 6 = J2[ Cp(H0 2 ,g) ] dT 

373 

AH ° 6 = 2.9,2 (1273 -373). 10’ 3 = 16,56 kcal. 

On trouve alors : 

A //° l273 =-190,91 kcal. 

Nous pouvons trouver le meme resultat en appliquons la methode de 
Kirchhoff avec changement de phases : 

373 o 1273 . 

A ^,., 127 3 =AH ,., 298 + J AC dT + 2Ah (H 2 0,l)+ J a C dT 
298 ^ vap,5!5 ^ 373 p 

Ou ACp = Xn, Cp (produits) - X n, Cp (reactifs) 

ACp = Cp (C0 2 (g) +2 Cp H 2 0 (1)) - Cp (CH 4 (g) - 2 Cp 0 2 (g)) 

AC’p = Cp (C0 2 (g) +2 Cp H 2 0 (g)) - Cp (CH 4 (g) - 2 Cp 0 2 (g)) 

Nous trouvons le meme resultat que celui trouve par la methode du cycle 

A H rV13 =-190,91 kcal. 


Exercice I. C. 9. 


CH 3 OH (I) + 3/2 0 2 (g) C0 2 (g) + 2H 2 0 (1). 

AH° r 298 = -725,2 kJ car la chaleur est liberee (AH° r> 2 98 < 0) 

1. A H r 2gSK = TnAh f 298 K ( produits) - Ln .Ah f 2giK (reactifs) 

AH 0 r2 98 — Ahf °, 29 8 (C0 2 , g) +2 Ah f ° 298 (H 2 0 1) - Ahf 0 , 29 8 (CH 3 OH,l) - 3/2 Ahf 0 29 8 (0 2 ,g) 


L’enthalpie molaire standard de formation du methanol liquide est : 

Ah f ° 298 (CH 3 OH,l)= Ahf° 298 (CO 2 , g) +2 Ah r °, 2 98 (H 2 0 1) - AH° r 2 9 8 
Ah f °,298 (CH 3 OH,l)= -238,7 kJ.mol' 1 


2. On applique la loi de Kirchhoff pour calculer l’enthalpie de la 
reaction a 60°C. 


II n’y a pas de changement de phase dans cet intervalle de temperatures 

O o 333 

A// r 333 = AH r 2gs + J AC pdT 

298 

Avec ACp = Xn; Cp (produits) - X nj Cp (reactifs) 

ACp= Cp (C0 2 , g) +2Cp (H 2 O.I) - Cp (CH 3 OH,l) -3/2 Cp (0 2 ,g) 
On trouve AH ° rj333 = -723,34kJ 

On peut trouver le meme resultat en utilisant la methode du cycle 
thermodynamique. 
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3. L’enthalpie de la reaction a 127°C : 

Connaissant A H r mK de la reaction : 

CH 3 OH (I) + 3/2 0 2 (g) , C0 2 (g) + 2H 2 0 (1). 

On calcul AH r m)K . 

A cette temperature, tous les produits sont a l’etat gazeux. Le methanol 
liquide et l’eau changent de phase dans cet intervalle de temperature. 

On forme le cycle suivant : 


CH 3 OH (1) + 3/2 0 2 (g) A " i » C0 2 (g) + 2H 2 0 (1) 298K 


AH1 0 


337,5K CH 3 OH (1) 
AH,” 

337, 5K CH 3 OH (g) 


AH,° 


AHi° 


AH, 


2 H 2 Otg) 400K 


▼ CH 3 OH(gT+ 3/2 0 2 (g) C0 2 * (g) + 


t AH 6 ° 
2 H 2 0(1) 373K 


ah 7 ° 

2 H 2 0(g) 373K 


AH S 


ZAHj (cycle) = 0 

AH°!+ AH° 2 + AH °3 + AH °4 + AH°400K- AH ° 298 - AH ° 5 - AH ° 6 - AH ° 7 - AH ° 8 = 0 

AH° r ,4ooK = AH ° r , 298 + AH °5 + AH° 6 + AH° 7 + AH° 8 - AH° r AH° 2 -AH ° 3 - AH ° 4 
337,5 

AH i = { C P (CH 3 0H ,l)dT 

298 

AH° = 81,6 (337,5 - 298) = 3223, 2J 
AH 2 = n.Ah° vap ,337,5 (CH 3 OH, 1 ) AH° 2 =1.35,4.10 3 = 35400J 

400 

AH; = j C P (CH 3 0H,g)dT AH°3= 53,5 (400-337,5) = 3343, 75J 

337,5 
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400 3 

A H°= \ —C p (0 2 , g)dT 

298 2 
1273 

A H° = \C P (C0 2 ,g)dT 

298 

373 

AH® = \2 C P (H 2 0,l)dT 

298 

AH° 7 = 2 Ah° vap>373 (H 2 0, 1 ) 

400 

A H°= \2 Cp{H 2 0,g)dT 


373 


AH°4= 3/2(34, 7)(400-298)= 5309, 1J 

AH° 5 = 36,4 (400-298) = 3712,8J 

AH° 6 = 2.75,2 (373-298) = 1 1280J 
AH° 7 = 2 .44. 10 3 = 88000J 
AH° 8 = 2.38,2 (400 - 373) = 2062, 8J 


On trouve alors AH 0 r , 40 o = -667420,45J = - 667,42kJ 


Exercice I. C. 10. 

N 2 (g) + 3 H 2 (g) - 2NH 3 (g) AH°, 298 = -22,08 Real 

On applique la loi de Kirehhoff 

Iln’y a pas de changement de phases dans cet intervalle de temperatures 
AH° t =AH° +JA C dT 

T. 

On trouve ACp = -15,36 +16,08. 10' 3 T 

{A C dT= J (-15,36 + 16,08. 10“ 3 T)dT 

To T o 

J A C p dT = - 15,36 ( T - T 0 ) + 8 ,04. 10' 3 (T 2 - T 0 2 ) cal. 

To 

AH t = -18,22 -15,36 .10' 3 T + 8,04.10- 6 T 2 keal. 


Exercice I. C. 11. 

Temperature de flamme de CO brulant dans l’air 

L’air est constitue de 1/5 d’oxygene et 4/5 d’ azote 

AH ° 

CO (g) + l/20 2 (g) + 2 N 2 (g) 2 N 2 (g) + C0 2 (g) a 298K 



C(s) + 0 2 (g) + 2N 2 (g) 
Corps simples 
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Pour calculer l’enthalpie standard de la reaction de combustion on peut 
utiliser : 

a) La loi de Hess 

A H 29i = LiijAhj 298 ( prod nits) - LnjAhj 29g ( react if s) 

Ahf° 2 98 (0 2 ,g)= 0 et Ah f °298 ( N 2 ,g)= 0 

L’enthalpie molaire standard de formation d’un corps simple etant nulle 
done : 


AH,° 298 - Ahf°, 2 98 C0 2 (g) - Ah f 0 , 2 98 CO, (g) 

b) La methode du cycle : XAHj (cycle) = 0 

Ah t °,298CO, (g) + AH r°298 " Ahf° 2 98 C0 2 (g) — 0 
AH, 0 , 298 = Ahf°298 C0 2 (g) - Ah f °298CO, (g) 

AH ,°,298 = - 94,05 + 26,4 = - 67,65 kcal 


Toute la chaleur degagee pendant la combustion totale sert a elever la temperature 
des produits. 


Cette chaleur est done absorbee par les produits. Dans ce cas l’enthalpie 
devient positive. 

~ AH r29s = \ [C (C0 2 ,g) + Cp(N 2 ,g)]dT> 0 

298 


67650= J [ 7,3 + 47,8 10 4 T + 2.6,5 + 2.10' 3 T] 

298 

t 78 1 ry 3 

J [ 20,3 + 6,7810~ 3 T] dT = 20, 3( T - 298) + 

298 

67650=3,39. 10’ 3 ,T 2 +20,3.T-6350,445 


dT 

(T 2 - 298 2 ) 
2 . 


=> T = 2555K 


Exercice I. C. 12. 

C 2 H 4 (g) + 30, (g) -> 2C0 2 (g) + 2H 2 0 (1) AH r ° 2 98 = -1387,8 kJ 

1. On applique la loi de Hess : 

AH|-°298 = 2Ahf°,298 (CO 2 , g) +2 Ahf°,298 (H 2 O.I) -Ahf°,298 ( C 2 H 4 ,g) 
L’enthalpie molaire standard de formation C 2 H 4 (g) est : 

Ahf°,298 (C 2 H 4 ,g) = 2Ahf°,298 ( CO 2 , g) + 2 Ahf°,298 ( H 2 0 .1) - AH r °,298 

Ah f °,2 9 8 (C 2 H 4 ,g) = 2 (-392,9) + 2( -284,2)+1387,8 
Ah f °,298 (C 2 H 4 ,g) = 33,6 kJ.mol' 1 . 
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2. L’energie de liaison C=C dans C 2 H 4 (g) : 

On applique la methode du cycle : XAH, (cycle) = 0 


2 C (g) + 4 H (g) (H 2 C=CH 2 )g 


Al 



4 


2 C (s) + 2H 2 (g) 


Pour le cycle nous avons : AH° 2 + AH° 3 + AH° 4 - AH°! =0 
AH° ! = Ah° 298 (C=C) + 4 Ah° 298 (C-H) 

AH° 2 = - 2 Ah° sub , 298 (C,s) 

AH° 3 = 2 Ah° 298 (H-H) 

AH° 4 = Ahf° 298 (C 2 H 4 g) 

Nous trouvons : Ah° 298 (C=C) = - 61 1,8 kJ.mol" 1 . 

Exercice I. C. 13. 

C 2 H 4 (g) + H 2 0 (g) - C 2 H s OH (g) ah,° 29S k 

a) D’apres la loi de Hess, l’enthalpie standard de la reaction est : 

AH r °, 298 = Ah f °, 298 (C 2 H 5 OH,g) - Ah f ° >298 ( C 2 H 4 , g) - Ah f °, 298 (H 2 0, g) 

AH r °, 29S = -234,1 - (33,6) - (- 242,4) -25,3 kJ 

b) Tous les corps sont a l’etat gazeux. Done pour calculer l’enthalpie 
de reaction, on peut appliquer la loi de Hess en fonction des 
energies de liaison ou la methode du cycle. 

A H r 298 = 'Ll! -Ah 2 < )Vi ( liaisons des produits gazeux) — £» .Ah lw ( liaisons des reactifs gazeux) 

’ l 7 



2C (g) + 6H(g) +0(g) 
atomes libres gazeux 
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La methode du cycle 



O 


O 


AH, = 4A/z 298 (C -H) + A/z 298 (C = C) 
A H[ = [4(-413,8)-61 1,8] = - 2267 kJ 


O 


AH° 2 =2Ah 2gs (0-H) 

AH 2 — 2( - 459, 8) — - 919,6 kJ 

A H° 3 = 5A h° 298 (C- H ) + A/ ; ° 98 (C - O) + Ah^C - C) + A h^O - H) 

AH° 3 = -3105,6fc/ 

A//,° 298 = A// 3 - A//° - A//° = 79*/ 

c) La valeur trouvee en (b) est differente de celle trouvee en (a) car les 
enthalpies des energies des liaisons sont calculees a partir des 
methodes approchees. On suppose que les liaisons sont identiques 
et ont la meme valeur dans les differentes molecules. 

En general, il faut faire des corrections sur les structures pour trouver les 
valeur s des enthalpies de formation determinees experimentalement. 

Exercice I. C. 14. 

1) Pour calculer l’enthalpie AH° r , 2S 8 de la reaction on applique : 

La methode algebrique : II faut combiner ces reactions et leurs equations 
respectives de fa5on a obtenir la reaction voulue. 

P = 1 atm et T = 298K 


-[C 2 H 6 (g) + 7/2 0 2 (g) _2 C0 2 (g) + 3H 2 0 (1) ] - AH r ° >298 (3) - -372,8 kcal 


C 2 H 4 (g) + 30 2 (g)— 2 C0 2 (g) +2H 2 0 (I) 


AH r °, 298 (l) = -332 kcal 


H 2 (g) + V2 o 2 (g) 


h 2 o (1) 


AH r °, 298 (2) = -68.3 kcal 


C 2 H 4 (g) + h 2 (g) 


c 2 H„ (g) 
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AH r °, 298 (4) = AH 

r°,298 (1) + AH r °, 298 (2) - AH r°,298 (3) 
AH r °, 298 (4) = - 332,0- 68,3 + 372,8 = -27,5 kcal 
AH r °, 298 (4) = -27,5 kcal 


2) La chaleur de formation de C 2 H 4 (g) est : 

AH r ° 298 (4) - Ah° f , 298 (C 2 H 6 (g)) - Ah° f , 298 (C 2 H 4 (g) 
Ah° f>298 (C 2 H 6 (g) ) = AH r ° 298 (4) + Ah°, 298 (C 2 H 4 (g) 
Ah° f 298 (C 2 H 6 (g)) - -19,46 kcal.mol' 1 . 


3) La chaleur de formation de la liaison C - C est : 


AH 


2C (s) + 3H 2 (g) 


o 

r.298 



-> C 2 H 6 (g) a 298K 


(H-H) / Ah° 298K (C-C) + 6Ah° 298K (C-H) 


Ah° f - 298 (C 2 H 6 ,g) — 2Ah° sub298 (C,s) -3Ah° 298 (H-H) +Ah° 298 (C-C) 
+ 6Ah° 298 (C-H) 

Ah° 298 (C-C) = -76,9 kcal.mol- 1 


Exercice I. C. 15. : 

CH 4 (g) + Cl 2 (g) Agy ° 298 - > CH 3 C1 (g) + HC1 (g) 

1) L’enthalpie de la reaction en utilisant la loi de Hess est : 


A H 19g = ’LiijAh^ 298 ( produits ) — YnjAh ^ lg8 ( reactifs ) 

AH r ° >298 =Ah f °, 298 (CH 3 Cl,g) + Ah f °, 298 (HCl.g)- Ah f °, 298 (CH 4 ,g)— Ah f °, 298 (Cl 2 ,g) 

Ah r 0 298 (Cl 2 ,g) = 0 car l’enthalpie molaire standard de formation 
d’un corps simple est nulle 
AH r °, 298 = (-20) + (-22) - (-17,9) 

AH,°, 298 = -24,1 kcal. 
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2. Pour calculer l’energie de liaison C-H on peut appliquer la 
methode du cycle ou la loi de Hess directement car tous les corps 
sont a l'etat gazeux : 


CH 4 (g) + Cl 2 (g) Ag ° 298 > CH 3 C1 (g) + HC1 (g) 



C (g) + 4H(g) + 2 Cl (g) 


ZAH, (cycle) = 0=> 

4Ah° 298 (C-H) + Ah° 298 (Cl-Cl)+AH r °29 8 -3Ah° 298 (C-H) - Ah° 298 (C-C1)- 
Ah° 298 (H-Cl) - 0 

Ah° 298 (C-H) = -Ah° 298 (C1-C1) + Ah° 298 (C-Cl) + Ah°, 298 (H-Cl) - AH r ° 298 
Ah° 298 (C-H) = -99 kcal.mol" 1 . 

3. L’enthalpie molaire standard de sublimation du carbone est : 


CH 4 (g) + Cl 2 (g) 


AH 


o 

r, 298 


4 


CH 3 C1 (g) + HC1 (g) 



AH 3 ° =3Ah° 298 (C-H )+Ah°/ 98 (C-Cl)+Ah° 298 (H-C1) 


-> C(g) + 4H(g) + 2 Cl (g) 


AH°2 

AH 2 ° =Ah° 298 K sub(C,s) - 2Ah 0 298K (H-H) - Ah° 298 K (Cl-Cl ) 

ZAH, (cycle) = 0 AH^+AH^- AH 3 °- AH 2 ° = 0 

AH r ° 298 +Ah° f 2 98 (CH 4 ,g)-3Ah 0 29 8 (C-H)-Ah 0 298 (C-Cl)-Ah°2 98 (H-Cl) 


- Ah° sub (C,s)+2Ah 0 298 (H-H)+Ah° 298 (Cl-Cl) = 0 
=> Ah° sub (C,s) = 170 kcal.mol 1 
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Si nous avons l’enthalpie molaire standard de formation du methane Ah°£ S8 (CH 4 ,g), 
nous pouvons ecrire le cycle suivant : 


Ah° fi 298K (CH 4 ,g) 



Ah°sub(C,s) + 4Ah° 298K (C-H ) - 2Ah° 298K (H-H) - Ah° f , 298K (CH 4 ,g) = 0 
=>Ah°sub(C,s) = 2Ah° 298K (H-H) - 4Ah° 298K (C-H )+ Ah°f, 298 K(CH 4 ,g) 
Ah°sub(C,s) = 2(- 104) - 4(-99) +(-17,9) 

=> Ah° sub (C,s) = 170 kcal.mol 1 


Exercices et problemes corriges de thermodynamique chimique 


46 


exosup.com 


page facebook 


CHAPITRE II 


SECOND PRINCIPE DE LA 
THERMODYNAMIQUE 
CHIMIQUE 
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De fini tions et notions devant etre acquises : Fonction d’entropie - Entropie du 
systeme A S° syst . me - Entropie echangee A S° echang , e - Entropie creee AS° cr .. e - Entropie 

molaire standard de formation A.v , 29g K - Entropie molaire standard absolue s 2g8K - 

0 a 0 

Entropie de reaction AS r - Enthalpie libre (relation de Gibbs) AG,. . 

A. Entropie 

Exercice II. A. 1. 

1. a) Calculer la variation d’entropie de 2 moles de gaz parfait qui se 

detend de 30 a 501itres de maniere isotherme et irreversible, 
b) Calculer l’entropie creee. 

2. Meme question que celle de 1-a, mais la detente n’est plus isotherme, 

la temperature passant de 300K a 290K. 

On donne Cv = 5 cal.mof '.K 1 

Exercice II. A. 2. 

Dans un four prealablement chauffe a 900°C, on introduit une mole d’une 
substance solide prise a 25 °C. 

Sachant qu’entre 25°C et 900°C, cette substance reste solide et que sa 
chaleur molaire a pression constante est egale a 30 J.K'.mol 1 

1. Calculer la variation d’entropie du solide. 

2. Calculer la variation d’entropie echangee entre le four et le solide. 

3. En deduire la variation d’entropie creee au cours du chauffage. 

Exercice II. A. 3. 

Un kilogramme de glace sorti du refrigerateur a -5°C, est transporte dans 
une salle a 25°C. II se met en equilibre. 

Calculer 1’ entropie creee. 

On donne : AH° fusioni273K (H 2 0, s) = 334 J.g' 1 

Les chaleurs specifiques massiques sont : Cp (H 2 0, 1 ) = 18 J.g '.K' 1 ; 

Cp (H 2 0, s) = 9 J.g '.K 1 
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Exercice II. A. 4. 


On melange dans une enceinte adiabatique 360 g d’eau a 25°C avec 36 g de 
glace a 0°C. 

1. Calculer la temperature d’equilibre thermique. 

2. Calculer la variation d’entropie accompagnant cette transformation. 

On donne : Chaleur specifique molaire de l’eau liquide : 

Cp(H 2 0, 1) = 75,25 J.mol' 1 K 1 

Variation d’enthalpie de fusion de la glace : 

Ah° fusion , 273 (H 2 0, s) = 5,94kJ.mol _1 

Exercice II. A. 5. 

1. Quelle est l’entropie absolue molaire standard de l’eau a 25°C, 
sachant que : 

s °273 (H 2 0, s) = 10,26 cal.mol '.K 1 
Ah°f usi on .273 (H 2 0, s <=> H 2 0, 1) =1440 cal.mol" 1 
Cp (H 2 0, 1) = 11,2 +7,17. 10' 3 T cal.moU.K' 1 . 

2. Quelle est l’entropie molaire standard de formation de l’eau a 25°C, 

sachant que : 

s °298 (H 2 ,g ) = 31,21 u.e. 
s °298 (0 2 ,g ) = 49,00 u.e. 

(Unite d’entropie : u.e = cal.mol' 1 . K" 1 ) 

3. Calculer la variation d’entropie standard accompagnant la reaction 
suivante a 25°C : 

2H 2 (g) + 0 2 (g) -> 2H 2 0 (I) 

a) En utilisant les entropies molaires standards de formation A.S' f 29g . 

b) En utilisant les entropies molaires standards absolues s 29g . 

Exercice II. A. 6. 

Calculer la variation d’entropie standard a 25°C accompagnant les reactions 
de dissociation des composes N0 2 (g) et CaC0 3 (s) selon les schemas 
reactionnels suivants : 

1. N0 2 (g) -+ 0 2 (g)+l/2N 2 (g) 

2. CaC0 3 (s) -> C0 2 (g) + CaO (s) 
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Comparer ces variations d’entropie et commenter. 

On donne : As f °, 2 98 (N0 2 , g) = -14,35 u.e 

s°29s(C 0 2 , g) = 51,lu.e. 
s° 298 (CaO, s) = 9,5 u.e 
s° 298 (CaC0 3 , s) = 22,2 u.e. 

(Unite d’entropie : u.e = caLmoU.K" 1 ) 

B. L’Enthalpie Libre 

Exercice II. B. 1. 

1. Calculer l’enthalpie libre standard a 25°C (AG°) de la reaction 
suivante : 

N 2 (g) + 0 2 (g) — >2NO (g) 

Sachant que : 

s ° 2 98 ( NO, g) = 50,34 u.e ; s 0 298 ( N 2 , g) = 45,77 u.e. 

S °298 ( 0 2 , g) = 49,00 u.e ; Ah f °, 298 (NO, g) = 21,6 kcal.mol 

1 

(Unite d’entropie : u.e = cal.moU.K 1 ) 

Exercice II. B. 2. 

L’oxyde de vanadium IV (V 2 0 4 ) existe sous de varietes allotropiques notees 
a et p. 

Le compose V 2 0 4 (P) est stable au-dessus de 345K. 

La chaleur specifique molaire du compose V 2 0 4 (P) est superieure de 

1,25 J.mol'.K' 1 a celle du compose V 2 0 4 (a) a toute temperature. 

Calculer l’enthalpie libre molaire standard de la transformation (Ag 0 298 ) : 

V 2 0 4 (a) - V 2 0 4 (p) 

Sachant que pour cette transformation Ah° 345 = 8610 J.mol' 1 

Exercice II. B. 3. 

Le carbonate de calcium CaC0 3 (s) se decompose selon la reaction : 

CaC0 3 (s) -*■ CaO (s) + C0 2 (g) 

a) Cette reaction est-elle thermodynamiquement possible dans les 
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conditions standards ? 

b) A partir de quelle temperature devient-elle possible ? On suppose 
que l’enthalpie et l’entropie de la reaction sont independantes de la 
temperature. 

On donne : les enthalpies molaires de formation et les entropies molaires 
absolues a l’etat standard : 



CaC0 3 (s) 

CaO (s) 

C0 2 (g) 

Ah f °, 298 (kJ. mol' 1 ) 

-1210,11 

-393,14 

-634,11 

s° 298 (J. K" 1 . mol '') 

92,80 

213,60 

39,71 


Exercice II. B. 4. 

Les deux formes allotropiques de CaC0 3 (s) sont : la calcite et 1’ aragonite. 

Dans les conditions standards, les entropies molaires absolues de la calcite et 
de l’aragonite sont respectivement : 92,80J.mor' et 88,62 J.mol" 1 . 

Leurs enthalpies molaires standards de formation sont respectivement : 

-1205,72kJ.mol'' et - 1 205,90k.l.mof La transition de la calcite a l’aragonite 
se fait avec diminution de volume de 2, 75cm 3 . mol' 1 . 

1. Determiner 1’ accroissement d’enthalpie libre pour la transition 
calcite — * aragonite a 25°C sous une atmosphere. 

2. Laquelle des deux formes est la plus stable dans ces conditions? 

3. De combien faut-il accroitre la pression, la temperature restant 
constante, pour que 1’ autre forme devienne stable ? 

Exercice II. B. 5. 

L’etain (Sn) existe sous deux formes allotropiques, l’etain blanc et l’etain 
gris. Quelle est la forme la plus stable a 25°C, sachant que l’entropie molaire 
standard absolue (s° 2 9 8 ) de l’etain blanc est egale a 26, 33 J. mol 1 . K' 1 et que 
celle de l’etain gris est egale a 25, 75.1. mol ] .K 1 et que la variation de 
l’enthalpie A//" )8 due a la transformation d’etain blanc en etain gris est 
egale a 2,21 kJ. mol' 1 . 
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Exercice II. B. 6. 


On considere la reaction : 

CuBr 2 (s) — > CuBr (s) + Vi Br 2 (g) 

1. Dans quel sens cette reaction se produit-elle a 298K et sous une 
pression de latm ? 

2. A quelle temperature ces trois composes coexistent a la pression 
atmospherique ? 

On suppose que les valeurs Aly 298 et s 298 ne varient pas avec la temperature. 


On donne : 


A h°f 298 (kcal.mol 1 ) 5 298 (cal. mol 


CuBr 9 (s) 

-33.2 

30.1 

CuBr(s) 

-25.1 

21.9 

Br, (!)-*■ Br,(g) 

7.34 

58.64 


-1 


) 
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Exercices corriges 

du second principe de la Thermodynamique 


A. L’entropie 


Exercice II. A. 1 


1. AS systeme = AS echangee 


t ao ti ccc 


Quelque soit la transformation : dS , = 


SQ 


- Pour une transformation reversible AS creee = 0 
=> AS systeme = AS echangee 

- Pour une transformation irreversible AS creee > 0 
=> AS systeme > AS echangee 

a) La variation d’entropie du gaz parfait lors de la detente isotherme 
irreversible 

ds m = e ^y- a dU = SQ + SW 

La variation de l’energie interne dU = n Cv dT = 0 car T = constante 
(transformation isotherme) 

SQ =-S W = pdV 

pdV nRTdV nRdV 

dS = = = 

T TV V 

Entropie du systeme : 

2 2 dV V 2 

AS, ( systeme ) = nR\ = nR In — 

l V Vj 

AS? (systeme) = 2.2 In — = 2,04 cal.K x 
30 

Entropie echangee : 

, O W AV 

AS{ (echangee) =^ = ^ = P fmal — 

2/ , , AV 

=> ASj (echangee) = nR 


Exercices et problemes corriges de thermodynamique chimique 


54 


exosup.com 


page facebook 


2 Ay 

=> AS, (echangee) = nR 

Y2 

=> ASf (echangee) = 2.2.— = 1,6 cal.K~ l 

b) Entropie creee : AS creee = AS systeme - AS echangee 

A SyCreee — 2,04 -1,6 =0,44 cal.K 1 

2 . ds= ^J U - M re, =n( CAi: + R^V 

T T TV 

T i TV 

A S= \dS = 7?(Cvln— + J?ln— ) 

T x V x 

290 50 , 

AS = 2(5 In + 2 In — ) = lJOca/./T 1 

300 30 


Exercice II. A. 2. 


T } SQ 

AS (systeme ) = J 

T i T 

=>AS systeme = AS echangee + AS creee 
n n iiv3 nC n 

1. AS ( systeme ) = Si 173 - S° 98 = J — — dT 

298 T 

AS systeme= 1.30.1n(l 173/298) 

AS systeme = 41,1 1JK' 1 


T r 8Q 

2. AS (echangee) = J four a 900 °C (source de chaleur) 


La transformation etant spontanee, nous avons : 

J 1173 

AS (echangee) = — } nCpdT 
T 298 

AS echangee = 1.30.(1173-298)/! 173 


AS echangee = 22,38 JK" 1 
3. AS creee = AS systeme - AS echangee 
AS creee = 41,11 -22,38 
AS creee = 18,73 JK" 1 
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Exercice II. A. 3. 


(H 2 0,s) 


AH ,AS 

r 1 


+(H 2 0,s) 


AH ,AS 
2 2 


-> (h 2 o,d- 


AH AS 
3 3 


268K 273K 273K 

Variation de l’entropie du systeme est: 

AS° systeme = AS°, + AS° 2 + AS° 3 


273 

AS, =tnC(H,0,s) J — 

1 P z J 'T 

268 1 

AS°]= 1000 ,9.1n (273/268) = 166,36 JK 1 
AS° 2= m AH° fusion (H 2 0,s) /T fusion 
AS° 2 = 1000 (334/273) = 1223,44 JK 1 


298 

AS , =mC(H,0,l ) f — 

A P A J r T' 

273 7 

AS° 3 = 1000. 18. In (298/273) = 1577,20 JK' 1 

AS° systeme = AS°, + AS° 2 + AS° 3 

AS° systeme =166,36+1223,44+1577,20 = 2967JK' 1 

AS° echangee = Q/T = XQi /T 

T = constante = 298K (temperature de la salle : source de chaleur) 
Qj= AH°, = mCp (H 2 0 ,s) AT 
Q,= 1000.9. (273 -268) = 45. 10 +3 J 
Q 2 = AH° 2 = mAH°f us i on 273 (H 2 0 ,s) 

Q 2 = 1000.334 = 334. 10 3 J 

Q 3 = AH° 3 = mCp (H 2 0,1) AT 

Q,= 1000.18 (298 -273 ) = 450.10 3 J 

Z Q, =Qi+ Q 2 + Q 3 = AH°, + AH° 2 + AH° 3 
Z Qi= 829. 10 3 J 

AS° echangee = ZQi /T = 829.107298 = 2782 J.K' 1 
AS° creee = AS systeme - AS echangee 
AS° creee = 2967 - 2782 = 185 J.K 1 
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Exercice II. A. 4. 


1. Calcul de la temperature d’equilibre T eq 
Le nombre de mole est n, = m, /M, 

On a nj = 360/18 = 20 moles d’eau a 25°C 
n 2 = 36g /18g = 2 moles de glace a 0°C 


O O 


o o 


o o 

AH ,A S 



(H 2 0,1)< 21 — 2 — (H 2 0,s) 


Aff_,AS. 


(H 2 0,1) 


»(H 2 0,1) <■ 


20 moles 


(20+2) moles 
a T eq 


2 moles 


2moles 


298K 


a 273K 


a 273K 


La transformation se fait dans un milieu adiabatique a pression constante 
A pression constante la quantite de chaleur degagee est egale a la variation 


L’enthalpie de refroidissement du corps chaud est : 

AH°i= niCp AT 

AH° I= 20.75,24 (T eq - 298) = 1504,8 (T eq - 298) J 
L’enthalpie d’echauffement du corps froid est : 

AH °2 = n 2 Cp AT 

AH° 2 = 2.75,24 (T eq - 273) = 150,48 T eq 
L’enthalpie de fusion du corps froid est : 

AH° 3 = n 2 Ah fusion 

AH° 3 = 2.5,94. 10 3 = 11880 J. 

A partir de XAH°j = 0 on trouve T eq= = 288,5 K =15,46°C 
2. Calcul de la variation d’entropie de la transformation 

AS° sys = ZS°i= AS 0 1 + AS° 2 + AS° 3 
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L’entropie de refroidissement du corps chaud est : 

288 ,5 rtf 

AS, 0 = J n l C p (H 2 0,l) — 

298 T 

o 288,5 

AS, 0 = 20.75, 25. In - 

298 

AS°i = - 48,7 J.K" 1 

L’entropie d’echauffement du corps froid est : 

0 288,5 a IT 

A S°= J n 2 C — 

273 T 

n 288,5 

AS 0 = 2.75,25. In — 

273 

AS° 2 = 8,3 1JK 1 

L’entropie de fusion du corps froid est : 

AS 3— n 2 Ah fusion /T fusion 

AS° 3 = 43,5 JK' 1 
=> AS° sys =ZAS°i = 3,1 J.K' 1 

Exercice II. A. 5. 

1. L’entropie molaire absolue standard de l’eau a 298K est s ° 2 98 (H 2 0,1) 

H 2 0 (s) -> H 2 0 (1) -» H 2 0 (I) 

273K 273K 298K 

s °298 (H 2 0,1) = s° 27 3 (H 2 0 ,s) + As°273 (fusion) + As° (d’echauffement) 

O O A/j° 7 ,, , . 298 dJ 

=>s 2gg (H 2 0J) = s 273 (H o 0,s)+ luswn + J n 2 C p (H 2 0,l) — 

Tfusion 273 ” T 

0 1440 298 11 2 

=>s 298 (H 2 0,/) = 10,28 + + J ( — - — 1-7,17.10 3 )dT 

273 273 T 

s ° 2 98 (H 2 0,1) -10,28 +( 1440/273)+ ll,21n(298/273)+7, 17 . 10' 3 (298-273) 
s °298 (H 2 0,1) - 16,71 u.e 


2. L’entropie molaire standard de formation de l’eau a 298K est : 

ASf°,298 (H 2 0, 1) 

H 2 (g) + 1/2 0 2 (g) H 2 0 (1) a 298K 
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AS° r ,298 — ASf°298 (H 2 0,1) 

As°f, 29 8 (H 2 0,1) = S° 2 98 (H 2 0,1) - S°298 (H 2 ,g) —1/2 S°298 (0 2 ,g) 

As ° f , 2 98 (H 2 0,1) = 16,17 -31,21 -1/2 (49,00) = - 39,00 u.e. 

As°f, 29 8 (H 2 0,1) = -39,00 u.e. 

3. a) Calcul de la variation d’entropie standard de la reaction en 
utilisant les entropies molaires standards de formation : 

2 H 2 (g) + 0 2 (g) -> 2H 2 0 (1) a 298K 

AS ° r ,298 = 2 As° f , 298 (Hi0,l) - 2 As° f , 2 98 (H 2 ,g) - As°f, 2 98 (0 2 ,g) 

AS° r ,298 — 2 As°f, 298 (H 2 0,1) 

Car As° f , 29 8 (H 2 ,g) = 0 As° f , 29 8 (0 2 ,g) = 0 

0 2 (g) et H 2 (g) sont des corps simples 
AS ° r ,298 = 2. (-39) = -78 u.e. 

b) Calcul de la variation d’entropie standard de la reaction en 
utilisant les entropies molaires standards absolues : 

AS° r , 2 98 — -2 S°298 (H 2 0,1) -2 S°298 (H 2 , g) - S° 2 98 (0 2 ,g) 

AS° r , 29 8 = 2.(16,71) -2 (31,21) - 49 = -78 u.e. 

Exercice II. A. 6. 

1. Variation d’entropie standard AS° r , 29 s accompagnant la reaction 
de dissolution de N0 2 (g) a 298K. 

N0 2 (g) -> 0 2 (g) +1/2 N 2 (g) 

AS° r , 298 — As°f, 298 (0 2 ,g) — l/2As°f, 298 (N 2 ,g) - As°f, 298 (N0 2 ,g) 

AS 0 ,, 298 = " As°f, 298 (N0 2 ,g) 

AS° r , 298 = 14,35 u.e. 

2. Variation d’entropie standard AS 0 ,- 298 accompagnant la reaction de 
dissolution de CaC0 3 (s) : 

CaC0 3 (s) -> C0 2 (g) + CaO (s) 

AS 0 ,, 298 = S°298 (Ca0,s) + S°298 (C0 2 , g) - S°298 (CaC0 3 ,s) 

AS° r , 298 =9,5 + 51,1 -22,2 = 38,4 u.e. 

AS° r , 298 = 38,4 u.e. 

La variation d’entropie standard accompagnant la reaction de dissolution 
de CaC0 3 (s) est superieure a celle accompagnant la reaction de 
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dissolution de N0 2 (g). Pour ces deux reactions les variations d’entropie 
sont positives car le desordre augmente avec la dissociation. 


B. L’enthalpie libre 

Exercice II. B. 1. 

1. Enthalpie libre standard AG° r , 2 gs de la reaction : 


N 2 (g) + 0 2 (g) — >2NO (g) 



AG° r , 2 98 = 

AH° r 298 -TAS° r2 98 



AH° r 298 = 

- 2 Ah° f , 298 (NO,g) = 

2.(21, 6 ) = 43,: 

AS° r , 29 8 — 

2 S°298 (NO,g) - S°298 

(N 2 , g) 

■ S°298 

AS° r , 298 = 

2.(50,34) -45,77 - 49 = 5, 

91u.e. 

”^AG 0 r ,298 

= 43,2 -(298. 5,91. 

10 ' 3 ) = 

41,439 

AG° r , 298 

= 41,439 kcal 




(0 2 ,g) 


AG ° r>2 98 est positive done la reaction est impossible dans le sens 1 (sens de 
formation de NO (g)) 

Exercice II. B. 2. 

L’enthalpie libre molaire standard AG° 2 9 8 de la transformation de l’oxyde de 
vanadium est : 


A,? 298 = A/l 298 ~ TAs>> 


298 


V 2 0 4 , a 
A 

Ah°(l) As°(l) 


\C0 4 , a 


Ah 198 , As 


298 


■^V 2 0 4 ,(3 


A 


Ah°(2) As°(2) 


A/r 345 , As 


345 


■^v 2 0 4 , (3 


Calcul de l’enthalpie molaire standard de la transformation a 298K 
A/i 345 = A/?j + A/j 198 — Ah*, 

A /? 198 = A/j 345 - A/jj + A 

o o 345 o 345 

Ah 29S = A/j 345 - J AC dT = Ali w - j [C A ft) -C(a)\dT 

298 298 

avec ACp = 1,25 J.mol" 1 . K" 1 

Ah° 298 = 8610- 1,25(345-298) 

Ah° 298 = 8551,25J.mor'. 
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Calcul de l’entropie molaire standard As° 

345 AC 

A^298 _ ^ 5 345 ~ J dT — As 

298 1 


298 

345 


de la transformation a 298K : 

345 dj 

- I [C (p)-C (a)]—- 

298 T 


As °298 = 24,81 J.K" 1 mol" 1 

A? 298 ~ ^ 7 298 — ^^298 

Ag 298 =1166,81 J.mol' 1 


Exercice II.B. 3. 


a) CaC0 3 (s) -*■ CaO (s) + C0 2 (g) 

Pour savoir si la reaction est thermodynamiquement possible dans les conditions 
standards, il faut calculer l’enthalpie libre standard de la reaction AG,. 298 : 

^^298 = ^^298 _ CAS 2 g 8 

AH° r> 298 = Ah° f , 298 (CaO,s) + Ah°f, 2 98 (C02,g) - Ah°f, 2 98 (Ca C0 3 ,s) 
AH° r>2 98=- 634,11 -393,14+ 1210, 11= 182,86 kJ 
AS° r? 298 = s °298 (Ca0,s) + s ° 2 98 (C0 2 , g) - s ° 2 98 (CaC0 3 ,s) 

AS° r ,298= 213,60 + 39,71- 92,80 = 160,51 J.K 1 
AG° r 2 9 8 = 135,00 kJ 


La decomposition CaC0 3 est impossible car l’enthalpie libre standard de la 
reaction est positive. 


AG ° r ,298 > 0 a 25°C et sous une atmosphere. 

b) Pour que la decomposition de CaC0 3 devienne possible, il faut 
que : AG < 0 


D’ou T = 


=> AH°298 - TAS°298 = 0 
AH° 


298 


AS 


298 


On trouve T = 1 139,24K= 866,24°C 

=> A pression atmospherique, le compose CaC0 3 se decompose a 
partir de 866,24°C. 

A noter qu’on a suppose que l’enthalpie et l’entropie de la reaction sont 
independantes de la temperature 

AH°298 =AH°t et AS°298= AS°t 
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Exercice II. B. 4. 


1 

1. CaC0 3 (s) 

calcite CaC0 3 (s) 

aragonite 

2 

Calculons l’enthalpie libre standard de la transformation AG° 2 9 8 dans le sens 1 : 
calcite — > aragonite 

AG°298 = AH°298 " T AS ° 2 98 

AH °298 = Ah° f , 298 (aragonite) - Ah° f , 2 98 (calcite) 

AH°298 — - 0,180 kj 

AS °298 = s° 29 8 (aragonite) - s 0 29 8 (calcite) 

AS°298 = -4,18 J K" 1 

=> AG°298= -180 - 298 (-4,18) = 1065,64 J 

2. AG °298 >0 dans le sens 1 done l’equilibre se deplace dans le sens 2 
(sens de la transformation aragonite — > calcite). C’est la calcite qui 
est stable a 25°C sous une atmosphere. 

3. Pour que 1’ autre forme soit stable, il faudrait que AG 29g soit inferieur 
ou egale a 0. Pour cela nous devons faire varier la pression en gardant 
la temperature constante. 

G = H - TS 

dG = dH - TdS- SdT 

dH = dU+d (PV) -» dG = dU+d (PV)- TdS- SdT 

dU= 5Q+5W et d (FV)= PdV+VdP 

-*dG = 5Q+5W+PdV+VdP- TdS- SdT 

5W =-PdV et 5Q= TdS 

-*dG = TdS-PdV+PdV+VdP- TdS- SdT 

^dG = VdP- SdT 

T - constante => dG = VdP 

d(AG) = (AV)d p <0 

AG 2 -AG,= AV.AP -*AP = -AGj/AV car AG 2 = 0 
latm = 1,013.10 s Pascal. 

Joule = lPa.nr'= 1,013. 10 5 atm .m 3 
Av = v ar - v ca i - -2,75cm 3 .mor 1 = -2,75 10" 6 m 3 mol' 1 
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AP = -1065, 64J/ -2,7510" 6 m 3 = (1065, 64J. 1,013. 10 5 /2,75.10“ 6 ) 

= 3925.4 atm. 

AP = P 2 - P,= 3925.4 atm. 

Pour que P aragonite soit stable il faut accroitre la pression de 3925.4 atm. 

Exercice II. B. 5. 

Dans les conditions standards de pression et de temperature on a l’equilibre 
suivant : 

1 

Sn (blanc) <=> Sn (gris) a 298K 

2 

Pour connaitre qu’elle est la forme la plus stable il faut calculer AG° T de la 
transformation : 

AG° t = AH° t - TAS° t 

AG° 298 = 2,21 - [298 (25,75 - 26,33) 10' 3 ] - 2, 037 kJ 
AG° 298 > 0 la transformation est impossible dans le sens 1 
=> A 298K, c’est l’etain blanc qui est le plus stable. 

Exercice II. B. 6. 

CuBr 2 (s) — > CuBr (s) + Vi Br 2 (g) 

a) Pour connaitre le sens de la reaction a la temperature 298K et a la 
pression d'une atmosphere il faut calculer AG° 29 8 : 

AG° r ?2 98 = AH° r 298 - TAS ° r29 8 

AH° r 2 98 = Ah° f , 298 (CuBr,s) + l/2Ah°f, 2 9 8 (Br 2 ,g)- Ah°f, 2 9 8 (CuBr 2 ,s) 

AH° r 298 = -25,1+3,67+33,2= 1 1,77 kcal 

AS ° r , 298 = s ° 29 8 (CuBr,s) +1/2 s ° 29 8 (Br 2 ;g) - s ° 29 8 (CuBr 2 ,s) 

AS ° r , 298 = 21,9+29,32-30,1 = 21,12 cal 
AG° r ,298 = AH° r 2 98 - TAS° r 298 

=>AG ° r , 298 = 11800-298. 21,1= 5500cal = 5,47kcal > 0 
La reaction de formation CuB r (s) est impossible. 

Done la reaction se deplace dans le sens de formation de CuBr 2 (s) : 

CuBr (s) + Vi Br 2 (g) — > CuBr 2 (s) 
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b) Les trois composes coexistent a l’equilibre lorsque : 

AG° r 298 = AH° r jgg - TAS°,- 298 = 0 

Comme l’enthalpie AH ° ri2 98 et l’entropie AS ° r2 98 ne varient pas avec la 
temperature nous avons : 

T= AH° 298 /AS°,298 

T = 1 1800/21,1 = 557,3 K = 284, 3°C. 
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CHAPITRE III 

LES EQUILIBRES CHIMIQUES 
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De fini tions et notions devant etre acquises : Diagramme de phase d’un corps pur - 
Relation de Clapeyron - Loi d’ action de masse (Guldberg et Waage)- Constantes 
d’equifibres Kp, Kc, K% -Loi de Le Chatelier - Relation de Van’t Hoff - Equilibre 
homogene - Equilibre heterogene - Variance - Regies de phases (Gibbs ) - Coefficient 
de dissociation 

A. Calcul des constantes d’equilibres 

Exercice III. A. 1. 

Soit la reaction n^i + n 2 A 2 <=> miEL + m 2 B 2 

Quelles sont les constantes Kp, Kc, et Ky de cet equilibre. En deduire les 
reactions bant Kp, Kc, et K%. 

Exercice III. A. 2. 

On introduit 1,15 g du compose N 2 0 4 a l’etat solide dans un recipient 
initialement vide, de capacite d’un litre et de temperature 25°C. N 2 0 4 se 
vaporise totalement et se dissocie en partie selon la reaction : 

N 2 0 4 (g) <=> 2N0 2 (g) 

Lorsque 1’ equilibre est etabli, la pression totale se fixe a 0,4 atm. 

Calculer : 

1. Le degre de dissociation a et en deduire le nombre de moles de 
chacun des deux gaz dans le melange a l’equilibre. 

2. La constante Kp de 1’ equilibre avec les pressions exprimees en 
atmosphere. 

3. L’enthalpie fibre molaire standard de formation de N 2 0 4 (g) a 25°C, sachant que : 

A g° f 298 (NO 2 , g) = 52,3 kJ mol 1 

Les gaz seront consideres comme parfaits. 

On donne : R = 8,31 J.moL.K 1 , M(N) = 14g.mol ', M(O) = lbg.mol 1 

Exercice III. A. 3. 

Lorsqu’on envoie dans un four a la temperature de 900°C, un courant 
gazeux, suppose parfait, constitue par un melange de CO, C0 2 et H 2 sous la 
pression d’une atmosphere, il s’etablit l’equilibre suivant : 

1 

CO (g) + H 2 0 (g) <=> H 2 (g) + C0 2 (g) 

2 
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1. Donner les variations d’enthalpie (AH° r , 298 ) et d’entropie (AS° r , 298 ) 
standards de la reaction. 

2. Calculer la constante d’equilibre Kp a 900°C 

3. Calculer le nombre de moles des differents constituants du melange a 
l’equilibre pour un melange initial a 900°C de 20 moles de CO, 

1 5 moles de C0 2 et 25 moles H 2 . 

4. Calculer la temperature d’inversion de l’equilibre pour favoriser la 
formation de l’eau. 

On donne : 


CO (g) 

H 2 0 (g) 

H 2 (g) 

C0 2 (g) 

s 29i (J.mor'.K- 1 ) 197,7 

188,7 

130,6 

213,4 

A /*/, 298 (kJ.rn.or 1 ) -110,4 

-241,6 

0 

-393,1 


Exercice III. A. 4. 

Soit l’equilibre suivant : 

1 

2 S0 3 (g) <=> 0 2 (g) + 2 SO, (g) 

2 

La constante Kp relative a cet equilibre est egale a 3,14 1 O' 4 a la temperature 
de 900K et 3,52 10' 3 a 1000K 

1. Calculer la variance du systeme. 

2. En deduire, dans ce domaine de temperature, si la reaction est 
exothermique ou endothermique. 

3. Quelle est la variation d’enthalpie AH° T de cette reaction, en 
supposant qu’elle reste constante dans le domaine de temperature 
considere ? 

Exercice III. A. 5. 

On introduit une mole de PC1 5 dans un recipient de 591itres prealablement 
vide d’air et qu’on chauffe a 200°C. II s’etablit l’equilibre suivant : 

1 

PC1 5 (g) <=> PC1 3 (g) + Cl 2 (g) 

2 
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1. Exprimer la constante d’equilibre Kp en fonction du coefficient de 
dissociation a et de la pression totale P du melange gazeux. 

2. Sachant qu’a l’equilibre, la moitie de PC1 5 (g) initialement introduit 
s’est dissociee, calculer : 

a) La pression totale du melange. 

b) La constante Kp a 200°C. 

3. Calculer Kp a 320°C sachant que l’enthalpie molaire de dissociation de 
PCl 5 (g), qu’on suppose constante entre 200 et 320°C, est de 28,8 kcal.mol' 1 . 

4. Le melange etant ramene a 200°C, calculer sa composition lorsqu’on 
reduit le volume a 30 litres. 

5. Montrer que la loi de Le Chatelier est verifiee lorsque l’equilibre subit : 

a) Une variation de temperature. 

b) Une variation de volume. 

B. Lois qualitatives d’equilibres 

Exercice III. B. 1. 

Deplacement d’un equilibre par variation de temperature ou de 
pression. 

Prevoir, sur les equilibres suivants : 

a) L’effet d’une elevation de temperature. 

b) L’effet d’une elevation de pression. 

1 

(1) Fe 3 0 4 (s) + 4C(s) « 3Fe (s) +4CO(g) 

2 

1 

(2) C0 2 (g) + H 2 (g) <=> H 2 0 (1) + CO (g) 

2 

1 

(3) S0 2 (g) +1/2 0 2 (g) <=> SO., (g) 

2 

1 

(4) N 2 (g) + 0 2 (g) <=> 2NO (g) 

2 

1 

(5) NH 4 HS(s) <=> NH 3 (g) + H 2 S (g) 

2 


A H\ = 161,36 kcal 
AH 2 = -0,68 kcal 

A Hi = -23,49kcal 
AH ^ = 43,20 kcal 

AH s = 22,25 kcal 
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Exercice III. B. 2. 


Deplacement d’un equilibre avec modifications de la quantite des 
constituants. 

Chaque constituant est seul dans sa phase. 

On considere le systeme en equilibre suivant a la temperature T dans un 
recipient clos de volume V : 

1 

Ca (OH) 2 (s) <=> CaO(s) + H 2 0(g) 

2 

Que se passe t-il si, en maintenant la temperature T constante: 

1. On ajoute une mole d’hydroxyde de calcium Ca (OH) 2 . 

2. On retire le 1/3 de la quantite de l’oxyde de calcium CaO present dans 
1’ equilibre precedent. 

3. On ajoute une mole de vapeur d’eau, en supposant que l’oxyde de 
calcium est en exces. 

Dans (1) et (2), on considere que la variation des quantites d’hydroxyde de 
calcium et d’oxyde de calcium ne modifie pas le volume de la phase 
gazeuse. 


Exercice III-B-3. 


Plusieurs constituants sont presents dans une meme phase. 

a) On considere les equilibres suivants : 


(1) C0 2 (g) + H 2 (g) 

(2) CO (g) + 3H 2 (g) 

(3) 2CO (g) + 0 2 (g) 

(4) 4 HC1 (g)+ 0 2 (g) 


1 

h 2 o (g) + CO (g) 

2 

1 

^CH 4 (g) + h 2 o (g) 

2 

1 

2 C0 2 (g) 

2 

1 

<=> 2C1 2 (g) + 2H 2 0 (g) 
2 


1 

(5) 2H 2 (g) + 0 2 (g) 2H 2 0 (g) 

2 
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Dans quel sens se deplace chacun de ces equilibres si en maintenant constant 
le volume total (equilibre 1), on augmente la concentration du methane 
(equilibre 2), d’oxyde de carbone (equilibre 3), on diminue celle du chlore 
(equilibre 4) et celle d’oxygene (equilibre 5) 

b) On realise en vase clos 1’ equilibre suivant : 

1 

Fe 3 0 4 (s) + CO (g) <=> 3FeO (s) + C0 2 (g) 

2 

Nommer les constituants dont les variations de concentration entraineront un 
deplacement d’equilibre. 

Exercice III. B. 4. 

Application de la loi d’ action des masses 

Donner l’expression de la constante d’equilibre en faisant usage des 
pressions partielles pour chacun des equilibres suivants : 

1 

(1) C0 2 (g) + H 2 (g) <=> H 2 0 (g) + CO (g) 

2 

1 

(2) N 2 0 4 (g) 2 N0 2 (g) 

2 

1 

(3) LaCl 3 (s) + H 2 0 (g) <=> LaOCl (g) + 2HC1 (g) 

2 

1 

(4) 20 3 (g) <=> 30 2 (g) 

2 

1 

(5) CaS (s) + 3CaS0 4 (s) CaO (s) + 4SO, (g) 

2 

Exercice III. B. 5. 

On considere 1’ equilibre de synthese et de dissociation du methanol : 

1 

CO (g) + 2H 2 (g) <=> CH 3 OH (g) 

2 

Xco, Xh 2 et Xch 3 oh sont les fractions molaires des trois gaz a l’equilibre. 
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1. Trouver la relation entre K^et K p . 

2. Preciser de quel facteur physique depend K% 

3. Generaliser la relation trouvee en (1) en l’ecrivant pour un equilibre 

quelconque. 

En deduire le cas ou la constante K% est uniquement fonction de la temperature. 

Exercice III. B. 6. 

Dans une enceinte de volume constant, on realise la synthese de 1’ ammoniac 
suivant la reaction: 

1 

N 2 (g)+3H 2 (g) <=> 2NH 3 (g) 

2 

On introduit, a la temperature T, un nombre de moles a d’azote et un nombre de 
moles b d’ hydrogene. Lorsque 1’ equilibre est ctabli, la pression totale est P atm. et x 
le nombre de moles d’azote qui ont ete consommees. 

Trouver : 

1. L’expression de la pression partielle de chacun des gaz a l’equilibre 
en fonction de a, b, x et P. 

2. L’expression de K p a la temperature T pour a =1 et b = 3 

Exercice III. B. 7. 

All 15K la constante Kp = 0, 168 mm Hg pour la reaction suivante : 

1 

2AgI (1) +H 2 (g) <=> 2 Ag (s) + 2HI (g) 

2 

1. Exprimer Kp. 

2. Calculer la valeur de la constante Kc de cet equilibre a cette 
temperature. 

3. Determiner K’p et K’c lorsque l’equilibre est ecrit de la faqon suivante : 

1 

Ag (s) + HI (g) <=> Agl(I) +1/2 H 2 (g) 

2 
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Exercice III. B. 8 . 


Influence d’un diluant inerte 

On realise successivement les trois experiences suivantes : 

1. Dans un recipient vide d’air, indilatable et de volume V, on introduit 
une mole de pentachlorure de phosphore PC1 5 . On porte ce recipient 
dans un four a 525K. L’equilibre suivant s’etablit : 

1 

PC1 5 (g) <=> PCI 3 (g) + CI 2 (g) 

2 

La constante Kp a cette temperature est de l,85atm et la pression mesuree est egale 
a 2 atmospheres. 

2. Dans une seconde experience on introduit dans le meme recipient une 
mole de pentachlorure de phosphore PC1 5 et une mole d’ argon. On 
porte a nouveau le recipient a 525K et on laisse s’etablir l’equilibre 
de dissociation. 

3. Enfin l’equilibre obtenu en (b) etant atteint, on maintient la 
temperature constante et on augmente le volume du recipient de 
fafon a ramener la pression a 2 atmospheres. 

Calculer, dans les trois cas, le nombre de moles de trichlorure de phosphore et 
de chlore forme a 525K. 

Preciser l’influence du gaz inerte sur l’equilibre de dissociation de PC1 5 . 

Exercice III. B. 9. 

Coefficient de dissociation 

Calculer a 2500K, le coefficient de dissociation du gaz carbonique d’apres 
l’equilibre : 

1 

2 C0 2 (g) <=> 2CO (g) + 0 2 (g) 

2 

Sachant qu’a cette temperature et sous la pression atmospherique, un litre du 
melange gazeux pese 0,2 g. 

On neglige la dissociation de dioxygene en molecules monoatomiques (les 
gaz sont supposes parfaits). 

M( C ) = 12 g.mof ■' M( O ) = 16 g.mol 1 
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Exercice III. B. 10. 


Dans un recipient indilatable d’un volume de quatre litres ou l’on a prealablement 
fait le vide, on introduit une certaine quantite de dihydrogene de sorte que la 
pression de ce gaz dans le recipient, porte a 800K, soit de 0,82 atmosphere. 

On introduit ensuite 0,2 moles d’iodure d’hydrogene HI, l’equilibre 
s’etablit : 

1 

H 2 (g) + I 2 (g) <=> 2HI (g) 

2 

On sait qu’a 800K la constante Kp de cet equilibre est 37,2. 

On demande de calculer : 

1. La pression totale avant l’equilibre. 

2. Le coefficient de dissociation de HI. 

3. Les pressions partielles des trois gaz a l’equilibre ; 

Exercice III. B. 11. 

Variation de la constante d'equilibre en fonction de la temperature 

1. La constante Kp a pour valeur 6,84. 10" 9 a 1000K et 3,61. 10" 4 a 2000K, 
pour 1’ equilibre suivant : 

1 

N 2 (g) + 0 2 (g) <=> 2NO(g) 

2 

a) Calculer la variation d’enthalpie de cette reaction en supposant que 
cette valeur est constante dans le domaine de temperature 
consideree. 

b) Calculer la variation d’enthalpie de dissociation d’une mole de 
monoxyde d’ azote en supposant que cette valeur est constante dans 
le domaine de temperature consideree. 

2. Pour chacun des equilibres suivants, on donne la variation de la 
constante Kp en fonction de la temperature absolue T. 

1 

(1) CO (g) + 2H 2 (g) <=> CH 3 OH (g) 

2 

In Kp! = 4790/T -11,63 
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2CO (g) + 0 2 


1 


(2) 2C0 2 (g) <=> 

2 

In Kp 2 = -29575/T +9,07 


a) Calculer pour chacun de ces equilibres, la variation d’enthalpie de 
la reaction dans le sens 1 en supposant AH° constant dans le 
domaine de temperature compris entre T[ et T 2 . 

b) Peut-on preciser sans faire aucun calcul, si les reactions considerees 
dans le sens 1 sont exothermique ou endothermique ? 

Exercice III. B. 12. 

Application de la regie des phases 

Indiquer l’ordre et la variance des systemes suivants a l’equilibre. Expliquer 
dans chaque cas la signification de la variance. 

1. H 2 0 (s) <=>H 2 0(I) <=> H 2 0 (g) 

1 

2. 3Fe (s) + 4H 2 0 (g) «=> Fe 3 0 4 (s) + 4 H 2 (g) 

2 

1 

3. CuCI 2 (s) + H,0 (g) <=> 2 HC1 (g) + CuO (s) 

2 

1 

4. so 3 (g) <=> so 2 (g) + y 2 o 2 (g) 

2 

1 

5. 2HC1 (g) <=> H 2 (g) + Cl 2 (g) 

2 
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Exercices corriges 
des equilibres chimiques 


A. Calcul de la constante d’equilibre 

Exercice III. A. 1. 

Calcul des constantes Kp, Kc et K% de l’equilibre suivant : 

1 

njAj + n, A, <=> niiB, + m 2 B, 

2 

Soit Kp, la constante d’equilibre en fonction des pressions partielles 


Kp = 


(p a T(p a T 


Soit Kc, la constante d’equilibre en fonction des concentrations 


Kc = 


[BX'VBX 2 

[Aj]'" [A ,]" 2 


Soit K%, la constante d’equilibre en fonction des fractions molaires x, 


(XaX ( Xa 2 )" 2 


Xi = 


n > 

En, 


a 

p, 


ou n, , P, et P t sont respectivement le nombre de moles, la pression partielle 
de chaque constituant et la pression totale. 


En phase gazeuse, si les gaz sont parfaits, nous avons : P; V = n ; R T 

77 P 

[Al = — = — 

V RT 

n A P A 
[A,] = — 

V RT 
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[A] et [B] sont les concentrations des constituants A et B 


=> Kc = 


Pr Pr 

( B \ yn ^ y« 2 

RT RT 

P P 

/ A i y i / a 2 \« 2 


Kc = 


RT RT 

{P B ) m '( p B X 2 ( RT ) n ' +n 2 


(PJHPa )" 2 (RT) m ' +m > 


=> Kc = (Kp) RT" Av 
A v = (ni! +m 2 ) - (n, +n 2 ) 

Av = la difference de nombres de moles des composes gazeux entre l’etat 
final et l’etat initial 


P ; V = n, RT 
%i = ni /I,n, = P,/P, 

P, V = (Zt,) RT avec P t = pression totale 
P P 

( B l yn 1 ^ B 2 

P P 

=> Kr = 


P P 

( y, ^ A 2 yi 


K z = 


(PrX^PbX 2 

(p A X' (p O ni 


p n \ +n 2 

r t 

p m \ +™2 

*-t 


=> K X = Kp (P t ) Av 
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Exercice III. A. 2. 


1. Degre de dissociation a: 


1 


N 2 0 4 (g) <=> 2N02(g) 

2 

Etatimtiala t=0 0 

Al’equilibre n^l-a) 2noa Xiii=n<)(l+a) 

n = m/M avec m la masse de chaque constituant et M la masse 

molaire de chaque constituant 

PV 

= n( 1 +a) = 

RT 


d’ou (1 + a) = 


PV 

RTn 


PV 

a = 1 

RTn a 

avec R = 0,082 L.atm.mol'.K" 1 et n 0 = 1,15/92 = 1,25 .10 moles, 

T - 298K, V = 1 litre et P T = 0,4 atm. 

0,4.1 


a = 


-1 = 0,31 


0,082.298.1,25.10 * 

Le nombre de mole de N 2 0 4 (g) a l’equilibre est : 

n (N 2 0 4 ,g) = n D (1 - a) 
n (N 2 0 4 ,g) = 8,63. 10" 3 moles 

Le nombre de mole de N0 2 (g) a l’equilibre est : 

n (N0 2 ,g) = 2 n 0 a 
n (N0 2 ,g) =7,7 10' 3 moles 


2- K Z = 


NO„ 


/!„ _ . n 
N 2°4 1 


K Z = 0,42 
Kp = K% ( P,) Av 
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Av = 1 et P t = 0,4 atm. 
Kp = 0,168 atm. 


Avec 1’ expression : 


NO n 


Kp = 


N 2°A 


4 a z 


I - a 


2 P t 


On obtient le meme resultat : K P = 0,168 atm. 

3. On calcul AG° 29 8 de l’equilibre : AG T = AG ° 2 98 + RTlnKp = 0 


=> In Kp = - AG °298 / RT 
=>AG ° 2 98 = -RTlnKp 
=>AG° 298 = 4417,34 J 

Pour calculer l’enthalpie libre molaire standard de formation de N 2 0 4 (g), on 
applique l’expression suivante : 


AG 298 = Ln ; Ag f 298 ( produits) - Ln .A g f 298 (reactifs) 


f,29 8' 


AG 29g — 2Ag°f,298 (N0 2 ,g) - Ag°f 29 8 (N 2 0 4 ,g) 

=> Ag° f 2 98 (N 2 0 4 ,g) =2Ag°f i298 (N0 2 ,g) - A G 298 
Ag°f, 2 9 8 (N 2 0 4 ,g) = (2.52,3) - 4,417 = 100,18 kJ.mol 1 


Exercise III. A. 3. 

Soit l’equilibre a 298K : 

1 

CO (g) + H 2 0 (g) <=> H 2 (g) + co 2 (g) 

2 

1. Pour calculer l’enthalpie standard de la reaction, on applique la loi de 
Hess : 

AH° r29 8= Ah° fi2 98 (H 2 ,g) + Ah° f 298 (C0 2 ,g) - Ah° fi29 8 (CO,g) - Ah° f 298 (H 2 0,g) 
AH° r , 29 8 = 0+ (-393,1)- (-110,4 ) - (-241,6) = -41,10 kJ 

AS° r 2 98 — S°298 (H 2 ,g) + S°298 (C0 2 ,g) — S° 2 98 (CO,g) - S° 2 9 8 (H 2 0,g) 

AS° ri298 = 130,6 +213,4-197,7-188,7 = -42,4J.K‘ 
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2. Appliquons la loi d’action de la masse (Loi de Guldberg et Waage), 
pour calculer la constante d’equilibre. 

A Tequilibre AG T = AG° T + RT InKp = 0 
AG° t = -RT In Kp = 

AH° t - TAS° t = -41 100 - 1 173. (-42,4) = 8635, 2J 

In Kp = - AGV RT = - 8635,2/ 8,31 (273+ 900) = -0,8859 

Kp = 0,412 a la temperature de 1 173 K 

3. Nombre de moles de differents constituants du melange a Tequilibre. 


1 

CO (g) + H 2 0 (g) <=> H 2 (g) + C0 2 (g) 

2 


Etat initiale n G (CO) 

20 

A Tequilibre 20 -x 


n 0 (H 2 0) 
0 

0 - x 


Kp 


P P 

‘H 2 ■ r C0 2 

P P 

1 CO 1 h 2 o 

n H~ ■ n CO » 


Kp = 

n CO- n H 2 0 

(25 + J )C5 + j) =0412 
(20 - jc)( — jc) 

=> 0,6 x 2 +32 x + 375 = 0 
=> x = -8,7 mole 


n 0 (H 2 ) n 0 (C0 2 ) 


25 

25 + x 


15 

15 + x 


n (CO) = 28,7 moles ; n (H 2 ) = 16,3 moles ; 
n (C0 2 ) = 6,3moles ; n (H 2 0) = 8,7moles 
4. Par definition, c’est la temperature Tj pour laquelle AG°= 0, ou Kp = 1. 


T ; verifie la relation :T = 


A H 
AS 


—41,10. 10 3 
-42,4 


969,3 K 
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Exercice III. A. 4. 


1 

2 S0 3 (g) <=> 2S0 2 (g) + 0 2 (g) 
2 


1. La regie des phases determine dans quelles conditions les phases d’un 
systeme heterogene se trouvent en equilibre. 

La regie des phases s’ecrit : V= C+p-cp 

Avec V= variance 

C = nombre de constituants independants (C= N - r-s) 

V = N-r-s + p-(p 

N = nombre de constituants de 1’ equilibre. 

r = nombre de transformations ou de reactions reversibles entre les 
constituants (nombre de relations) 

s = nombre de relations particulieres. 

p = nombre de facteurs physiques qui intervient dans 1’ equilibre en 
general p = 2 (pression et temperature) 

si An gaz = 0. p = 1 (temperature, la pression n’est plus un facteur d’equilibre) 

Pour les systemes condenses (systemes composes seulement des phases 
solides et liquides), nous avons egalement p = 1 . 

cp = nombre de phase 


V= N-r-s + p-cp 

V =3- 1-0+2- 1=3 Le systeme est trivariant : P, T et 

ou P, T et P; . 


P P 

1 crt • 1 rt 


2. Kp = 


1 SOr, 


a T = 900° C, Kp = 3,14 10' 4 
a T = 1000°C, Kp = 3,52 10' 3 


On constate que la constante Kp de cet equilibre augmente quand la 
temperature augmente de 900°C a 1000°C. L’equilibre se deplace vers le 
sens 1. La formation de S0 2 (g) et celle de 0 2 (g) sont favorisees. 
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Dans ces conditions la pression de S0 3 diminue et celles de S0 2 (g) et de 0 2 (g) 
augmentent. 

D’apres la loi de Le Chatelier, si la temperature augmente, l’equilibre se 
deplace dans le sens de la reaction endothermique. 

En effet, on a d’apres la relation de Van’t Hoff, 

d(\nK p ) A H° A H r 

= — ~ — (AH varie peu avec la pression) 

dT RT 2 RT~ 


lnKp augmente lorsque la temperature augmente => AH T > 0 dans le sens 1 

=> La reaction est done endothermique dans le sens 1 . 

2. Sachant que AH° X est constant entre 900°C et 1000°C, l’integration 
de la relation de Van’t Hoff donne : 

cl (In Kp) _ A H° 
dT RT 2 

A Hr 1 1 

In Kp r = In Kp T H — ( ) 

r 2 T ' R t; r. 


A Hi T 2~ T ] 

In Kp T ^ = In Kp r -t ( ^ ^ ) 




T -T 
J \ 1 2 


RM Kpl 


Exercice III. A. 5 


K 


AH" = 72,17 kcal 


pi 


TT 

12 


1 

PCl 5 (g) <=> 
2 


PCI 3 (g) + 


CI 2 (g) 


Al’etat initial n 0 0 

Al’equilibre n(l-a) na na 

Fraction molaire (l-a)/(l+a) a/(l+a) a/(l+a) 

Pression partielle (1-a) P t / (1+a) (aP t )/(l+a) (aP t )/(l+a) 


n t = n(l+ a) a l’equilibre 
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Kp = 


P P 

r pci 3 ■ r ci 2 


' PCIc 


a 2 P T 
1 -a 2 


2. a = 0,5 => E ri; = n (1+ a) 

avec n = 1, nous avons : n, = 1+ 0,5 =1,5 

a) P, V = Z n,RT => P t = (I n.RT) / V 
P t = (1,5. 0,082 .473) / 59 = 0,986 atm. 


I*) ^7*473 — 


a 2 P t 
1 -a 2 


0,5 .0,986 

K Pm =~ ^ = 0,329 

l-0,5 2 

3. Kp a 320°C 

D’apres la loi de Van’t Hoff : 
d(\nKp) AHj 


dT 


RT~ 


AH’ 1 1 

In Kp T = In Kp T H — ( ) 


R 


T t T 2 


In Kp T ^ = In Kp Ti + 

Kp (T2) = 165,87 
4. On calcul a : 


^ 2 ~ T \ ) 


R 


TT 

12 


Kp = 


a 2 P, 
l -a 2 


a(\ + a)RT 


aRT 


(1 -a~)V (1 -a)V 


2 aKpV KpV n 
=> a z + — — = 0 


RT 


RT 


=> a 2 + 0,2545 a - 0,2545 = 0 

=> a = (-0,245 T ± l,0405)/2 = 0,393 

Xpci5 = (1 - a) / (1+ a) = 0,436 
XpC 13 = Xcl 2 — 0,282 
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5. Toute perturbation, qui a pour effet de modifier une des variables 
intensives d’un equilibre chimique entraine un deplacement dans le 
sens qui tend a s’opposer a cette perturbation (loi de Le Chatelier). 

a) Variation de la temperature: 

L’ augmentation de temperature entraine un apport de chaleur : 

Kp(T 2 ) > Kp(T0 

PC1 5 se dissocie d’avantage et 1’ equilibre se deplace dans le sens 1 en 
absorbant une partie de la chaleur. 

b) Variation du volume : 

P t - (n t RT)/ V = n (1+ a) RT/V 

Si le volume diminue, la pression augmente. L’ equilibre se deplace dans le 
sens ou il y a diminution de nombres de moles gazeuses (sens 2). 

Or si a diminue, n t = n (1+ a) diminue, ce qui tend a s’opposer a 
P augmentation de la pression. 

B. Deplacement d’un equilibre par variation de temperature 
ou de pression 

Exercice III. B. 1. 

Lois qualitatives des equilibres 

a) Si la temperature augmente 1’ equilibre se deplace dans le sens ou la 
reaction est endothermique. 

b) Si la pression augmente, l’equilibre se deplace dans le sens oil il y a 
diminution des nombres de moles gazeuses. 

Pour chacun des equilibres suivants, 1’evolution est indiquee ci-apres. 

1 

(1) Fe 1 0 4 (s) + 4C(s) <=> 3Fe (s) +4CO(g) 

2 

Si la temperature augmente, l’equilibre se deplace dans le sens 1, car AH t > 0 
Si la pression augmente, P equilibre se deplace dans le sens 2. 

1 

(2) C0 2 (g) + H 2 (g) <=> H 2 0 (I) + CO (g) 

2 
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Si la temperature augmente l’equilibre se deplace dans le sens 2, car AH 2 < 0 
Si la pression augmente l’equilibre se deplace dans le sens 1 . 

1 

(3) S0 2 (g) +1/2 0 2 (g) <=> SO., (g) 

2 

Si la temperature augmente l’equilibre se deplace dans le sens 2, carAH° 3 < 0 
Si la pression augmente l’equilibre se deplace dans le sens 1 . 

1 

(4) N 2 (g) + 0 2 (g) 2NO (g) 

2 

Si la temperature augmente l’equilibre se deplace dans le sens 1, car AH 4 > 0 
Si la pression augmente l’equilibre ne change pas car An (gaz) = 0 
=> la pression n’est plus un facteur d’equilibre 

1 

(5) NH 4 HS (s) «=> NH 3 (g) + H 2 S (g) 

2 

Si la temperature augmente l’equilibre se deplace dans le sens 1, car AH 5 > 0 
Si la pression augmente l’equilibre se deplace dans le sens 2. 

Exercice III. B. 2. 

Deplacement d’un equilibre avee changement de la quantite des constituants. 

Le systeme est constitue de trois phases et chaque constituant est seul dans 
sa phase. Dans ce cas, on peut ajouter une certaine quantite de n’importe 
lequel des trois constituants sans modifier l’equilibre, a condition de ne lui 
faire subir aucune variation de pression. 

Pour les questions (1) et (2) la variation des quantites d’hydroxyde et 
d’oxyde de calcium ne change pas le volume de la phase gazeuse => 
L’equilibre ne sera pas modifie. 

Pour la question (3) on opere dans un recipient clos (V est constant), par 
consequent 1’ equilibre se deplace dans le sens 2 si on ajoute une mole d’eau 
a l’etat gazeux. 

Exercice III. B. 3. 

Plusieurs constituants presents dans une meme phase 
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a) Puisque on opere ici a volume constant : 

1. Rien ne se passe car la variation des nombres de moles des constituants 
gazeux entre l’etat final et l’etat initial est : An g = 0 

2. L’ augmentation de concentration du methane deplace l’equilibre dans 
le sens 2 oil il y a consommation du gaz ajoute. 

3. Deplacement de l’equilibre dans le sens 1 si on augmente la concentration 

de CO 

4. Deplacement de l’equilibre dans le sens 1 si on diminue la concentration 
de Cl 2 

5. Deplacement de l’equilibre dans le sens 2 si on diminue la concentration 
de 0 2 

b) Une modification de la quantite de Fe 3 0 4 ou FeO n’entraine aucun 
deplacement de l’equilibre puisque chacun de ces constituants est 
seul dans sa phase. Par contre la phase gazeuse est un melange de 
CO et C0 2 . On deplacera l’equilibre en agissant sur la 
concentration de l’un de ces gaz. 


Exercice III. B. 4. 

Application de la loi d’ action des masses 

Kp est la constante d’equilibre en fonction de la pression 


l.C0 2 (g) + H 2 (g) 


1 

<=>h 2 o (g) + CO (g) 
2 


Kp = 


P P 

r H 2 0 r C0 

P P 

r C0 2 r H 2 


1 

2 . N 2 0 4 (g) <=> 2 NO, (g) 

2 



n 2 o 4 
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1 

3. LaCl 3 (s) + H 2 0 (g) <=> LaOCl (g) + 2HC1 (g) 

2 

p 2 p 

- r HCl r LaOCl 

K P— 

0 


1 

4.20 3 (g) <=> 30 2 (g) 
2 

P 3 


1 

5. CaS (s) + 3CaS0 4 (s) <=> CaO (s) + 4S0 2 (g) 

2 


Kp = P 


so 


Exercice III. B. 5. 


1 


CO (g) + 2H 2 (g) CH 3 OH (g) 
2 


1 . Kp = 


CH,OH 

P P 2 

r CO r H 2 


La fraction molaire : %i = n, /X n, 

La pression partielle : P;= P t 
X, CH,OH^t K 


K P = 


=> 


r P r P 2 P 2 

A C0 1 f x H 2 1 t t 

K Z = K P P ' 


2. K% est fonction de la temperature et de la pression totale. 
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3. Considerons un equilibre quelconque : 


a A (g) + b B (s) 


P a p° 

K 


1 

<=> a’ A’ (g) + b'B' (g) 

2 


X A' X B' r\{a'+b'—a) 

P Xl 


^ — An 

avec An(gaz)= a’+b’-a 


K z = K P P ~ 


si An (gaz) = 0, K% sera uniquement fonction de la temperature 

=> Kx = Kp = Kc 


Exercice III. B. 6. 

1 

1. N 2 (g) + 3H 2 (g) <=> 2 NH 3 (g) 
2 


La solution de cet exercice type tres schematique peut entre presenter sous la 
forme du tableau suivant : 


n 2 

3H 2 

2NH 3 

melange gazeux 

a 

b 

0 

a+b 

a- x 

b -3x 

2x 

n, = a +b -2x 


Nombre de moles a t = 0 a 
Nombre de moles a t eq 
Fraction molaire a- x / n, b -3x / n, 2x / n, 

Pression partielles (a- x) P t / n, (b -3x) P t / n t 2x P t / n t 

n 2 


2 - K p = 


NH , 


P P 

1 M 1 


JV, H, 


Pour a = 1 et b = 3, nous avons : n T = 1 +3 - 2x = 4 - 2x = 2(2 - x) 

(1 -x)Pt 


■N, 


2(2 -x) 


3(1 - x)P, 
2(2 - x) 


Exercices et problemes corriges de thermodynamique chimique 


88 


exosup.com 


page facebook 


xPt 


NH , 


X 


=>Kp = 


I6x 2 (2 - x) 2 
27(l-x) 4 Pr 2 


Exercice III. B. 7 


1. 2AgI(l) +H 2 (g) 



1 

«2Ag (s) + 2HI (g) 
2 


(Kp a la dimension d’une pression) 


I atm - 760mm de Hg ; 

Kp = 0,168/760 = 2,22 10' 4 atm. 

2. On demontre que Kc - Kp (RT) An An g = 2-1 = 1 

Si on exprime Kp en mm de Hg, on prend : R = 62,36L. mm de Hg.mol'K" 1 
Kc = 0,168 (62, 36. 1115)- 1 
Kc = 2,4. 10" 6 mol.L" 1 

3. La nouvelle ecriture de l’equilibre nous conduit a : 

' P H 2 
IS — 

K P ~ ~p 

r HI 


=> Kp’ = (Kp)- 1/2 =(2,22.10 4 )‘ 1/2 = 67,1 atm‘ 1/2 


et Kc’ = (2,4. 10 6 )- 1/2 = 645 (moLL -1 )' 1 ' 2 

Exercice III. B. 8. 

Influence d’un diluant inerte 

- Cherchons l’expression de Kp valable dans les trois cas : 

Soit : x : le nombre de moles de PC1 3 et Cl 2 a l’equilibre 

a : le nombre de moles d’argon a l’equilibre 
n t : le nombre totale de moles du melange gazeux et P la pression totale. 
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A l’equilibre, on aura : 

1 

PC1 5 (g) <=> PC1 3 (g) 

2 

A l’etat initiale 1 0 

A l’equilibre (1 - a) a 

(1 - a)P aP 

Pression partielle 

Cl \ CX ci \ cx 


+ ci 2 (g) Ar 

0 a 

a a 

aP aP 

17 + 1 + u + 1 + nr 


melange gazeux 
1+a 

n t = a+a + 1 


avec X rij = n, = a+a + 1 


L’expression de Kp est toujours la suivante : 


K, 


P P 

r PCl 3 r ci 2 


PCI . 


L’argon, gaz inerte n’intervient pas dans la reaction. On a done : 


a 2 P 


Kp = 

7i,(l - a) 

Avec Kp = 1,85 

l ere experience :a = 0;n,= l+a; P = 2 atm. 
2 a 2 

On a done : 1,85 = r- ->a = 0,69 

(1-er) 


2 eme experience : L’ addition de 1’ argon augmente la valeur de n et evidement 
celle de P. Toutefois, nous n’avons pas modifie ni la 
temperature, ni le volume V fixe dans la l ere experience. 
Le rapport p/n restera le meme (Appliquer aux deux cas la 
formule PV = nRT). Par consequent, la valeur de a ne 
change pas. Nous avons comme precedemment : a = 0,69. 

3 cme experience : On augmente le volume, le rapport P/n prend par consequent une 
valeur inconnue. Toutefois, nous connaissons la valeur de P (2 
atm.) et nous pouvons exprimer n en fonction de a. 


n — a +1+ a — 1+1+a — 2+a 
2 a 2 

d’ou K n = 1,85 = 

p (l-a)(2 + a) 

=> 3,85 a + 1,85 a - 3,70 = 0 => a = 0,77 


Exercices et problemes corriges de thermodynamique chimique 


90 


exosup.com 


page facebook 


Conclusion : Si on ajoute au melange gazeux a l’equilibre, un diluant inerte 
sans modifier le volume de la phase gazeuse, l’equilibre ne 
change pas. 

Si le diluant inerte est ajoute en maintenant la pression constante, l’equilibre 
est deplace dans le sens ou il y a accroissement du nombre des moles 
gazeuses, c’est a dire que la dissociation de PC1 5 est favorisee. 

N.B : a represente egalement le coefficient de dissociation de PC1 5 . 


Exercice III. B. 9. 
Coefficient de dissociation 


1 

2 C0 2 (g) <=> 2CO (g) + 0 2 (g) 

2 

A l’etat initial n 0 0 

A l’equilibre n(l-a) na n0(/2 n t = n( l+oc/2) 


Considerons une mole de C0 2 , si a est son coefficient de dissociation a 
2500K, nous avons a cette temperature (1-00 mole de C0 2 , 0C mole de CO et 
(a 12) mole de 0 2 . Soit (l+oc/2) moles gazeuses a l’equilibre. 


Le volume occupe par (l+oc/2) moles gazeuses dans les conditions de T et P 
indiquees est : 


a 

(1 + —)RT 

V = 2 

P. 


Loi du gaz parfait =>PV = nRT 
=> V= nRT/P 


1 litre du melange pese 0,2 g done V pese 44g (masse d’une mole de C0 2 ) : 
Loi de conservation de la matiere. 

Dans les conditions normales de pression et de temperature 
(T= 273K et P = 1 atm.) une mole de gaz parfait occupe 22,4L. 

D’ou : 


(1 + — ) = y 

V 21 273 K 
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A 2500K on a 


*22^ 2500 
2 1 ' 273 2500 K 


Done : 

(1+ a/2). (22,4 .2500/273).0,2 = 44 
oc= 0,0363 

3,63% de moles de dioxyde de carbone sont dissocies dans les conditions de 
temperature et de pression indiquees. 


Exercice III. B. 10. 

1. La dissociation de l’iodure d’hydrogene n’entraine pas de modification de 
pression car le nombre de mole totale ne change pas 

=> P t -- P ra + Ph2 


P H V H = n H RT 

h 2 H 2 H 2 


n H RT 

P = — 

H 2 V 

P H 2 - 0,82 atm. 

_ n HlRT 
r HI ~ 


V 


0,2.0,082.800 „ 

P HI = = 3,28 atm. 


P t = 3,28 +0,82 = 4,1 atm. 

0 82 4 

2. Avant l’equilibre n „ = — = 0,05 mol. 

2 0,082.800 

Calculons le nombre de moles de chaque gaz a l’equilibre, les fractions molaires 
et les pressions partielles, en appelons a le coefficient de dissociation de HI 
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1 



h 2 (g) + 

I 2 (g) 

2HI (g) 

9 

n g 

A l’etat initial 

0,05 

0 

0,2 

0,25 

A l’equilibre 

0,05 +0,1 a 

0,1a 

0,2(1 -a) 

0,25 

Pression partielle 

(0,05 + 0,lar)4,l 

(0,1a )4,1 

0,2(1 - a) 4,1 


0,25 

0,25 

0,25 



Kp = 37,2 = 


0,04(1 -a) 2 
0,ler(0,05 + OJar) 


=> 0,332a 2 + 0,266a - 0,04 = 0 
=> a = 0,13 


3. P H2 = 4, 1. (0,050+0,013) / 0,25 = 1,0332 atm. 
P [2 = 4,1. 0,013/0,25 =0,2132 atm. 

Pm = 4,1 - (1,0332 + 0,2132) = 2,8536 atm. 


Exercice III. B. 11. 

1. Variation de la constante d’equilibre avec la temperature 

Connaissant la valeur de la constante K p de l’equilibre 

1 

N 2 (g)+0 2 (g) <=> 2NO (g) 

2 

A deux temperatures differentes, l’equation isobare de Van’t Hoff est : 
dlnK p ^ AH 
dT RT 2 

Cette equation va nous permettre de calculer la variation de l’enthalpie de la 
reaction (AH). 

AH’ est la variation de l’enthalpie de dissociation d’une mole de NO avec : 
AH’= - AH/2 


d In Kp = 


A HdT 
RT 2 


Kp 2 

J d In Kp = 

Kp i 


AH T dT 

R f,r 2 


In Kp^-]n Kp^ 


AH 1 
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1 


ln3,61.10~' 4 -ln6, 84.10 9 = 
AH = 43500cal= 43,5kcal. 


AH 1 

— ( ) 

2 1000 2000 


AH’= - AH/2 


AH’= -43,5/2 = -21,75 kcal. 

AH 1 1 

2. On sait que In Kp , - In Kp, = ( ) 

R T T 

(formule integree de Van’t Hoff ) (voir exercice precedent) 
On a : ln(Kp) T = 4790/T -1 1,63 

a 

La fonction ln(Kp) T est de la forme ln( Kp) , = — vb 

T 

11 1 1 AH 1 

D’ou : In Kp^ - In Kp, = a( ) = —a( ) = ( 

T 2 T l T l T 2 R T l 


=> - a= AH /R 
=> AH = - a R 



AH a le signe inverse de a 

a. Reaction 1 : a = 4790 => AH[ = - 9580cal 

AH] < 0 => reaction exothermique 


Reaction 2 : a = - 29575 => AH 2 = 29575.2. cal 

AH 2 > 0 => reaction endothermique 
c. On a dans chaque cas In (Kp) T = a / T + b 


In Kp 2 - In Kp l = a( 




AH 1 
R T 



ou AH - -a. R 


Par consequent, AH aura le signe inverse de a 

1. Reaction exothermique dans le sens 1 

2. Reaction endothermique dans le sens 1 
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Exercice III. B. 12. 


Application de la regie de phase 

Voir exercice 1I1A. 

1. H 2 0 (s) <=>H 2 0(1) <=> H 2 0 (g) 

V= N-r-s+p-cp = 3-2 -0+2 -3 = 0 indique que le systeme est invariant 

1 

2. 3Fe (s) + 4H 2 0 (g) <=> Fe 3 0 4 (s) + 4 H 2 (g) 

2 

V= N-r-s+p-cp = 4-1 -0 +1 - 3 = 1 ici p = 1 

car An gaz = 0 la pression n’a aucune influence sur l’equilibre 

Le systeme est considere ternaire (C = 3) et monovariant (V = 1) 

1 

3. CuCI 2 (s) + H 2 0 (g) <=> 2 HC1 (g) + CuO (s) 

2 

V= N-r-s+p-cp = 4-1 -0+2 -3 = 2 indique que le systeme est bivariant. 

1 

4. S0 3 (g) <=>S0 2 (g) + V2 0 2 (g) 

2 

V= N-r-s+p-cp = 3-1 -0+2- 1 = 3 indique que le systeme est tri variant. 
1 

5. 2HC1 (g) <=> H 2 (g) + CI 2 (g) 

2 

V= N-r-s+p-cp = 3 -1 - 1 + 1 - 1 = 1 indique que le systeme est monovariant, 
s = 1 car P H2 (g) = P 02 (g) et p =1 car An gaz = 0 
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TABLEAU PER10DIQUE DES ELEMENTS 


